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Fig. 3.25 Coeficiente de fugacidade de um gás de 
van der Waals em função das coordenadas do 
gás: As curvas (isotermas) estão identificadas 
pela temperatura reduzida, T, = T/T.. 
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gráfico do resultado para algumas temperaturas 
reduzidas no intervalo 0,8 = V, £ 3. 


A diferença entre as duas equações é 


$ ; j 
k (Va Vee pap=RT(m-m2)- RT In (E) 
Jp MRE, pip 


=Rrin( 5 a 
Vea) 


que pode ser rearranjada em 


1 P 
In (Z Lx E )- mm ( Va =M perfeito,m) dP 


Quando p' — 0, o gás se comporta idealmente e f' torna-se igual à pres- 
são, p'. Portanto, f'/p' — 1 quando p' — 0. Se nós tomamos esse limite, 
o que significa fazer f'/p' = 1 na esquerda e p' = 0 na direita, a última 
equação fica 

RT 
In === (Vira 


p RT| "no “reto m)dp 
Então, com & = fip, 
ı f’ 
In +=) (Vim — Vrerfeito, m)dP 
Jo 


Para um gás perfeito, Vpertetom = RT/p. Para um gás real, V = RTZ/p, 
onde Zé o fator de compressibilidade do gás (Seção 1,3). Com essas duas 
substituições, obtemos 


PZ-1 
Jo p 





Inġ= dp (3.60) 





pa Das 
Questões teóricas 
3.1 A evolução da vida necessita da organização de um número muito grande de 
moléculas para a formação das células biológicas. A formação dos organismos 
vivos viola a Segunda Lei da termodinâmica? Dé uma resposta clara e apresente 
argumentos detalhados para justificá-la. 


3.2 Você recebeu uma proposta de uma pessoa, que se dizia um inventor, e que 
estava procurando investidores para o desenvolvimento da sua última idéia: um 
dispositivo que usa o calor extraído do solo por uma bomba de calor para trans- 





Pressão reduzida, p/p; 


0 4 8 1 16 20 
Pressão reduzida, p/p; 


Desde que conheçamos como Z varia com a pressão até a pressão de inte- 
resse, essa expressão nos permite determinar o coeficiente de fugacidade 
e, então, através da eq. 3.59, relacionar a fugacidade com a pressão do gás. 

Vimos na Fig. 1.14 que, até pressões moderadas, Z < 1 para a maio- 
ria dos gases e que, em pressões mais elevadas, Z > 1. Se Z for menor do 
que 1 sobre todo o intervalo de integração, o integrando da eq. 3,60 será 
negativo e q < 1, Isto implica que f < p (as moléculas tendem a se man- 
ter agrupadas) e que a energia de Gibbs molar do gás é menor do que a 
do gás perfeito. Em pressões mais elevadas, o intervalo em que Z > 1 
pode predominar sobre aquele em que Z < 1, A integral é então positi- 
va, ġ > 1 ef > p (as interações repulsivas são dominantes e tendem a 
afastar as moléculas umas das outras). A energia de Gibbs molar, nessas 
circunstâncias, é maior do que a de um gás perfeito na mesma pressão, 

A Fig. 3.25, que foi calculada usando-se a equação de van der Waals 
completa, mostra como o coeficiente de fugacidade varia com a pressão 
em termos das coordenadas reduzidas (Seção 1,5). Como a Tabela 1.6 
nos proporciona as coordenadas críticas, os gráficos podem ser usados 
para estimativas da fugacidade de muitos gases. A Tabela 3,6 dá os valo- 
res da fugacidade do nitrogênio. 











Tabela sinóptica 3.6* A fugacidade 
do nitrogênio a 273 K 
platm fiatm 
1 0,99955 
10 9,9560 

100 97,03 
1000 1839 
*Qutros valores podem ei KOA E A 
no final deste livro. 





formar água em vapor, sendo este usado para aquecer uma casa e para gerar a energia 
que faz funcionar a bomba de calor. Essa idéia é muito interessante, pois, depois de 
uma extração inicial de energia do solo, nenhum combustível fóssil seria necessi- 
rio para fazer com que o dispositivo funcionasse indefinidamente. Você imvestiria nessa 
idéia? Dé uma resposta clara e apresente argumentos detalhados para justificá-la. 


3.3 As expressões a seguir foram usadas para estabelecer critérios para uma 
transformação espontânea: AS, > 0, dSuv > O, dUsy = 0, dAyy S De 
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dGz, 5 O. Discuta a origem, o significado e a aplicabilidade de cada um dos 
entérios. 


3.4 As expressões a seguir foram usadas para estabelecer critérios para a reversi- 


bilidade: dA, = 0 e dG,, = 0. Discuta a origem, o significado e a aplicabilidade 
de cada um dos critérios. 


3.5 Discuta a interpretação fisica de qualquer uma das relações de Maxwell 


Exercícios 





3.6 Para um gás de van der Waals, discuta a dependência de 77, em termos do 
significado dos parâmetros a e b. 


3.7 Sugira uma interpretação fisica da dependência da energia de Gibbs em re 
lação à pressão. 


3.8 Sugira uma interpretação fisica da dependência da energia de Gibbs em re 
lação à temperatura. 





Considere que todos os gases mencionados são perfeitos e que os dados valem a 
298,15 K, a menos que haja observações em contrário. 


3.1(a) Calcule a variação de entropia quando 25 kJ de energia, na forma de calor, 
+ . . e 

se transferem reversível e isotermicamente para um grande bloco de ferro a (a) 

0°C e (b) 100°C. 


3.1(b) Calcule a variação de entropia quando 50 k] de energia, na forma de calor, 


se transferem reversível e isotermicamente para um grande bloco de cobre a (a) 
0°C e (b) 70°C. 


3.2(a) Calcule a entropia molar de uma amostra de neônio, mantida a volume 
constante, a 500 K, sabendo que ela é iguala 146,22 J K`™' mol"! a 298 K. 


3.2(b) Calcule a entropia molar de uma amostra de argónio, mantida a volume 
constante, a 250 K, sabendo que ela é igual a 154,84 J K-' mol”! a 298 K. 


3.3(a) Calcule AS (para o gás) quando 3,00 mol de um gás perfeito monoatômi- 
co, com C,,, = ÎR, passam do estado a 25°C e 1,00 atm para o estado a 125°C e 
5,00 atm. Como se explica o sinal de AS? 


3.3(b) Calcule AS (para o gás) quando 2,00 mol de um gás perfeito diatômico, 
com C,» = $R, passam do estado a 25°C e 1,50 atm para o estado a 135°C e 
7,00 atm. Como se explica o sinal de AS? 


3.4(a) Uma amostra de 3,00 mol de um gás perfeito diatômico, a 200 K, é com- 
primida reversível e adiabaticamente até sua temperatura chegar a 250 K. Dado 
que Cym = 27,5] K- mol”, calcule q, w, AU, AH e AS. 


3.4(b) Uma amostra de 2,00 mol de um gás perfeito diatômico, a 250 K, é com- 
primida reversível e adiabaticamente até sua temperatura atingir 300 K. Dado que 
Com = 27,5) K mol”, calcule q, w, AU, AH e AS. 


3.5(a) Calcule AH e AS, quando dois blocos de cobre, cada um com 10,0 kg de 
massa, um a 100°C e outro a 0°C, são colocados em contato térmico, num vaso 


isolado. O calor específico do cobre é 0,385 J K-' g ' e aproximadamente cons- 
tante no intervalo de temperatura considerado. 


3.5(b) Calcule AH e AS, quando dois blocos de ferro, cada qual com 1,0 kg de 
massa, um a 200°C e outro a 25°C, são colocados em contato térmico, num vaso 
isolado. O calor específico do ferro é 0,449 J K`' g`' e aproximadamente cons- 
tante no intervalo de temperatura considerado, 


3.6(a) Um sistema constituído por 2,0 mol de CO, (g), inicialmente a 25°C e 
10 atm, é confinado num cilindro de seção reta uniforme de 10,0 cm”, provido 
de um pistão móvel. O gás se expande adiabaticamente contra a pressão externa 
de 1,0 atm, até que o pistão tenha se deslocado 20 cm. Vamos admitir que o dióxi- 
do de carbono tenha comportamento de gás perfeito, com Cyn = 28,8] K`’ mol”. 
Calcule (a) q, (b) w, (c) AU, (d) AT e (e) AS. 


3.6(b) Um sistema constituído por 1,5 mol de CO,(g), inicialmente a 15°C e 
9,0 atm, é confinado num cilindro de seção reta uniforme de 100,0 cm”, provido 
de um pistão móvel. O gás se expande adiabaticamente contra a pressão externa 
de 1,5 atm até que o pistão tenha se deslocado 15 cm. Vamos admitir que o dióxi- 
do de carbono tenha comportamento de gás perfeito, com Cyn = 28,8] K mol". 
Calcule (a) q, (b) w, (c) AU, (d) AT e (e) AS 


3.7(a) A entalpia de vaporização do clorofórmio (CHCI,) é 29,4 k] mol"! no ponto 
de ebulição normal a 334,88 K. Calcule (a) a entropia de vaporização do clorofór- 
mio nessa temperatura e (b) a variação de entropia nas vizinhanças do sistema. 


3.7(b) A entalpia de vaporização do metanol é 35,27 k] mol ' no seu ponto de 
ebulição normal de 64,1°C. Calcule (a) a entropia de vaporização do metanol nessa 
temperatura e (b) a variação de entropia nas vizinhanças do sistema. 


3.8(a) Calcule a entropia-padrão das seguintes reações, a 298 K: 
(a) 2 CH,CHO(g) + 0,(g) >2 CH,COOH() 
(b) 2 AgCl(s) + Br,(l) > 2 AgBr(s) + Cl; (g) 
(c) Hg(l) +Cl,(g) > HgCl,(s) 


3.8(b) Calcule a entropia-padrão das seguintes reações, a 298 K: 


(a) Zn(s) + Cu? (aq) > Znº*(aq) + Cu(s) 
(b) CH,,0,/(s) + 12 O(g) > 12 CO (g) +11 H,0(1) 


3.9(a) Com as entropias das reações calculadas no Exercício 3.8a e com as ental- 
pias das mesmas reações, calcule as energias padrões das reações, a 298 K 


3.9(b) Com as entropias das reações calculadas no Exercício 3.8b e com as ental- 
pias das mesmas reações, calcule as energias padrões das reações, a 298 K 


3.10(a) Com as energias de Gibbs padrões de formação, calcule as energias de 
Gibbs padrão das reações do Exercício 3.8a, a 298 K. 


3.10(b) Com as energias de Gibbs padrão de formação, calcule as energias de Gibbs 
padrão das reações do Exercício 3.8b, a 298 K. 


3.11(a) Calcule a energia de Gibbs padrão da reação 4 HCI(g) + O(g) — 
2Cl;(g) + 2 H,O(I) , a 298 K, a partir das entropias-padrão e das entalpias-pa- 
drão de formação dadas na Seção de Dados. 


3.11(b) Calcule a energia de reação CO(g) + CH,OH(1) — CH,COOH(I), a 


298 K, a partir das entropias-padrão e das entalpias-padrão de formação dadas 
na Seção de Dados. 


3.12(a) A entalpia padrão de combustão do fenol sólido (C,H,OH) é 
—3054 k] mol”!,a 298 K, e sua entropia molar padrão é 144,0 JK"! mol”'. Cal- 
cule a energia de Gibbs padrão de formação do fenol a 298 K. 


3.12(b) A entalpia-padrão de combustão da uréia sólida (CO(NH,),) é 
—632 kJ mol`', a 298 K, e sua entropia molar padrão é 104,60 JK"! mol”', a 298 
K. Calcule a energia de Gibbs padrão de formação da uréia a 298 K. 


3.13(a) Calcule as variações de entropia do sistema e das suas vizinhanças e a 
variação total de entropia, quando uma amostra de 14 g de nitrogênio gasoso, a 
298 Ke 1,00 bar, duplica o seu volume (a) numa expansão isotérmica reversível, 
(b) numa expansão isotérmica irreversível contra a pressão externa p,, = 0, e (c) 
numa expansão adiabática reversível. 


3.13(b) Calcule as variações de entropia do sistema e das suas vizinhanças e a 
variação total de entropia, quando uma amostra de 21 g de argônio gasoso, à 
298 K e 1,50 bar, passa do volume de 1,20 dm para o de 4,60 dmº (a) numa ex- 
pansão isotérmica reversível, (b) numa expansão isotérmica irreversível contra 
Pa = 0, e (c) numa expansão adiabática reversível. 


3.14(a) Calcule o trabalho máximo, diferente do de expansão, que pode ser ob- 


tido, por mol, numa célula-combustível em que a reação química é a combustão 
do metano a 298 K. 


3.14(b) Calcule o trabalho máximo, diferente do de expansão, que se pode ob- 


ter, por mol, numa célula de combustível em que a reação química é a combus- 
tão do propano a 298 K. 


3.15(a) (a) Calcule a eficiência do ciclo de Carnot de uma máquina térmica pri 
mitiva que opera com o vapor a 100°C e descarrega a 60°C. (b) Repita o cálculo 


para uma turbina a vapor moderna que opera com o vapor a 300ºC e descarrega 
a 80°C. 


3.15(b) Uma certa máquina térmica opera entre 1000 K e 500 K. (a) Qual a efi 

ciência máxima da máquina? (b) Calcule o trabalho máximo que pode ser feito 
para cada 1,0 kJ de calor cedido pela fonte quente. (c) Que quantidade de calor é 
lançada no sumidouro frio, para cada 1,0 k] de calor cedido pela fonte quente, se 
a operação da máquina for reversível? 


3.16(a) Suponha que 3,0 mmol de N,(g) ocupem 36 cm” a 300 K e se expandam 
a 60 cm’. Calcule AG para o processo. 


3.16(b) Suponha que 2,5 mmol de Ar(g) ocupem 72 dm” a 298 K e se expandam 
a 100 dm’. Calcule AG para o processo. 


3.17(a) A variação da energia de Gibbs, num processo a pressão constante, ajusta 
se à expressão AG/] = —85,40 + 36,5( T/K). Calcule o valor de AS no processo. 


; 


REA 


- 


3.17(b) A variação da energia de Gibbs, num certo processo a pressão constante, 
ajusta-se à expressão AG/J = —73,1 + 42,8( T/K). Calcule o valor de AS no pro- 
cesso. 

3.18(a) Calcule a variação da energia de Gibbs de 35 g de etanol (massa específica 
0,789 g cm~’) quando a pressão aumenta isotermicamente de | atm até 3000 atm. 


3.18(b) Calcule a variação da energia de Gibbs de 25 g de metanol (massa espe- 
cifica 0,791 g cm~’) quando a pressão aumenta isotermicamente de 100 kPa até 


100 MPa. 

3.19(a) Calcule a variação do potencial quimico (ou seja, da energia de Gibbs 
molar) de um gás perfeito quando a sua pressão aumenta isotermicamente de 
1,8 atm até 29,5 atm, a 40°C. 

3.19(b) Calcule a variação do potencial químico (ou seja, da energia de Gibbs 
molar) de um gás perfeito quando a sua pressão aumenta isotermicamente de 
92,0 kPa até 252,0 kPa, a 50°C. 


Problemas* 





Admita que todos os gases tenham comportamento de gás perfeito e que os da- 
dos se refiram a 298 K, a menos que haja indicação em contrário. 


Problemas numéricos 


3.1 Calcule a diferença entre (a) a entropia molar da água liquida e a do gelo a 
—5°C, e (b) a entropia molar da água liquida e a do seu vapor a 95°C e 1,00 atm, 
A diferença entre as capacidades calorificas na fusão é 37,3] K-' mol" e na va- 
porização é — 41,9 J K ' mol`’. Distinga claramente as variações de entropia da 
amostra, das vizinhanças, e a variação total, e discuta a espontaneidade das tran- 
sições nas duas temperaturas. 


3.2 A capacidade calorifica do clorofórmio (triclorometano, CHCI,), no inter- 
valo de temperatura de 240 K a 330 K, é dada por C,../(J K' mol ') = 91,47 + 
7,5 X 104 T/K). Numa certa experiência, 1,00 mol de CHCI, é aquecido de 273 K 
até 300 K. Calcule a variação da entropia molar da amostra 


3.3 Um bloco de cobre, com 2,00 kg de massa (C, = 24,44 J K' mol`’) e tem- 
peratura de 0°C, é colocado num vaso isolado no qual está 1,00 mol de H,O(g), 
a 100°C e 1,00 atm. (a) Admitindo que todo o vapor de água seja condensado a 
água, qual a temperatura final do sistema, a quantidade de calor transferida da 
água para o cobre, a variação de entropia da água, a do cobre e a variação total de 
entropia? (b) Na realidade, no equilibrio, uma parte da agua fica no estado de 
vapor. Pela pressão de vapor da água na temperatura calculada na parte (a), e na 
hipótese de as capacidades calorificas da água liquida e do vapor de água serem 
constantes e iguais às capacidades caloríficas nessa mesma temperatura, obtenha 
um valor mais aproximado da temperatura final, do calor transferido e das en- 
tropias. (Sugestão: Faça aproximações razoáveis.) 


34 Imagine um gás perfeito encerrado num cilindro que é dividido em duas 
Seções, A e B, por um pistão adiabático sem atrito. Todas as modificações em B 
são isotérmicas, isto é, um termostato envolve B e mantém a temperatura cons- 
tante, Cada seção contém 2,00 mol do gas. Inicialmente, T, = Ta = 300 K, V, = 
Va = 2,00 dm’, Injeta-se calor no gas da seção A, e o pistão se desloca para a di- 
reita, reversivelmente, até que o volume na seção B seja de 1,00 dm’. Calcule (a) 
AS, e AS, (b) SA e SA, (c) AG, e AG, (d) AS do sistema e das suas vizinhan- 
gas. Se não for possivel calcular valores numéricos, indique, pelas informações 
fornecidas, se devem ser positivos, negativos, nulos ou indeterminados. (Admi 
ta que Cy, = 20 J K~ mol!) 

3.5 O fluido operante de um ciclo de Carnot é 1,00 mol de um gås perfeito mo- 
Noatômico no estado inicial de 10,0 atm e 600 K. O gas se expande isotermica- 
mente até a pressão de 1,00 atm (processo 1) e depois adiabaticamente até a tem- 
Peratura de 300 K (processo 2). Essa expansão é seguida por uma compressão 
Isotérmica (processo 3) e depois por uma compressão adiabática (processo 4) até 
ser atingido o estado inicial. Calcule os valores de q, w, AU, AH, AS, AS, e AG 
em cada processo e no ciclo todo. De os resultados no formato de uma tabela. 


3.6 Uma amostra de 1,00 mol de um gás perfeito, a 27°C, se expande isotermi- 
camente da pressão inicial de 3,00 atm até a pressão final de 1,00 atm, de duas ma- 
Neiras: (a) reversivelmente e (b) contra uma pressão externa constante de 1,00 atm. 
Determine os valores de q, w, dU, AH, AS, AS, € ÀS em cada processo. 


-. O 
“Os problemas com o simbolo £ foram propostos por Charles Trapp, Carmen 


Giunta e Marshall Cady 
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3.20(a) O coeficiente de fugacidade de um certo gás, a 200 K e 50 bar, é 0,72. 
Calcule a diferença entre a energia de Gibbs molar do gás e a de um gás perfeito, 


no mesmo estado 


3.20(b) O coeficiente de fugacidade de um certo gás, a 290 K e 2,1 MPa, é 0,68. 
Calcule a diferença entre a energia de Gibbs molar do gás e a de um gás perfeito, 
no mesmo estado: 

3.21(a) Estime a variação da energia de Gibbs de 1,0 dm’ de benzeno quando a 
pressão sobre o liquido aumenta de 1,0 atm até 100 atm, 

3.21(b) Estime a variação da energia de Gibbs de 1,0 dm’ de água quando a pres- 
são sobre o liquido aumenta de 100 kPa para 300 kPa. 

3.22(a) Calcule a variação da energia de Gibbs molar do hidrogênio gasoso quando 
a sua pressão aumenta isotermicamente, a 298 K, de 1,0 atm até 100,0 atm. 


3.22(b) Calcule a variação da energia de Gibbs molar do oxigênio quando sua 
pressão aumenta isotermicamente, a 500 K, de 50,0 kPa até 100,0 kPa. 





3.7 A entropia molar do NH, (g) é 192,45] K mol”! a 298 K, e a sua capacidade 
calorífica é dada pela eq. 2.30, com os coeficientes que figuram na Tabela 2,2, 
Calcule a entropia-padrão molar do gás a (a) 100°C e (b) 500°C. 


3.8 Um bloco de cobre, com 500 g de massa e inicialmente a 293 K, está em con- 
tato térmico com um aquecedor elétrico cuja resistência é de 1,00 kì e de massa 
desprezível. Pelo aquecedor circula uma corrente de 1,00 A durante 15,0 s. Cal- 
cule a variação de entropia do cobre, considerando Com = AAJ K mol. A 
experiència é repetida com o cobre imerso numa corrente de água que mantém 
a sua temperatura constante em 293 K. Calcule a variação da entropia do cobre 
e a da água, neste caso, 

3.9 Ache a expressão da variação de entropia quando dois blocos de uma mesma 
substância, de massas iguais, um à temperatura F, e o outro a T, entram em 
contato térmico e atingem espontaneamente o equilíbrio. Calcule a variação 
quando os dois blocos forem de cobre e a massa de cada bloco for de 500 g, com 
C,» = MA JK! mol”, T, = 500 K e T, = 250 K. 

3.10 Uma amostra gasosa, com 1,00 mol de moléculas, tem a equação de estado 
pV.= RT + Bp). O gás está, inicialmente, a 373 K e sofre uma expansão Joule- 
Thomson de 100 atm até 1,00 atm. Sendo Cpa = ÎR, u = 0,21 K atm™', B = 
—0,525(K/T) atm ', todos constantes no intervalo de temperatura de interesse, 
calcule AT e AS para o gás. 


3.11 A capacidade calorífica molar do chumbo varia com a temperatura, con- 
forme a tabela seguinte: 


TIK 10 15 20 25 30 50 
Cpm! K! mol!) 2,8 7,0 10,8 ER! 16,5 21,4 
TIK 70 100 150 200 250 298 
Com /U K mol!) 23,3 24,5 25,3 25,8 26,2 26,6 


Calcule a entropia-padrão da Terceira Lei, para o chumbo, (a) a 0°G e (b) a 25°C. 


3.12 Com as entalpias-padrão de formação, entropias-padrão e capacidades calo- 
ríficas disponíveis nas tabelas da Seção de Dados, calcule a entalpia-padrão e a en- 
tropia-padrão da reação CO;(g) + H,(g) — CO(g) + H,O(g), a 298 K e a 398 K. 
Admita que as capacidades caloríficas sejam constantes no intervalo de tempe- 
ratura mencionado. 

3.13 A capacidade calorifica do hexacianoferrato(IT) de potássio anidro varia com 
a temperatura, conforme a seguinte tabela: 


TIK í pm/U K l mof’) TIK Crm! UK 1 mol) 





P 
10 2,09 100 179,6 
10 14,43 110 192,8 
30 16,44 150 237,6 
40 160 
s0 170 
60 180 
70 190 
so 200 
39 
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Calcule a entalpia molar em relação ao seu valor a T = 0 e a entropia da Terceira 
Lei em cada temperatura mencionada. 


3140 composto 1,3, 5-tricloro-2,4,6-tnifluorbenzeno é um intermediário na con- 
versão do hexaclorobenzeno a hexafluorbenzeno, e suas propriedades termodi- 
nåmicas foram examinadas pela medida da respectiva capacidade calorifica so- 
bre ampla faixa de temperatura [R.L. Andon e J.F. Martin, J. Chem. Soc. Faraday 
Trans 1,871 (1973)]. Alguns dados figuram na seguinte tabela: 


TK 14,14 16,33 


2003 31,15 4408 6481 
Com U K? mol!) 9,492 1270 ISIS 3254 4686 66,36 
TK 100,90 140,86 183,59 225,10 262,99 298,06 
Com/0K mol!) 9505 1213 1444 1637 1802 1964 


Calcule a entalpia molar tomando por base o seu valor a T = 0 e a entropia molar 
da Terceira Lei em cada temperatura mencionada. 
3.15t Supondo S% = 29,79] K~ mol”! para o bismuto a 100 K e as capacidades 


caloríficas apresentadas a seguir [D.G. Archer, J. Chem. Eng. Data 40, 1015 
(1995)], calcule a entropia molar padrão do bismuto a 200 K. 


TIK 100 120 150 
Com/UK mol!) 23,00 23,74 24,44 


140 
24,25 


160 
24,61 


180 200 
24,89 25,11 
Compare o valor com o que seria calculado com a hipótese de a capacidade calorífica 
ser constante e igual a 24,44 J K! mol”! no intervalo de temperatura mencionado. 
3.16 Calcule 4,G* (375 K) para a reação 2 CO(g) + O,(g) —> 2 CO.(g) a partir 

dos valores de À,G* (298 K), A,H” (298 K) e da equação de Gibbs-Helmholtz. 


3.17 Estime a energia de Gibbs padrão de reação N.(g) + 3 H,(g) > 2 NH,(g) a 
(a) 500 K, (b) 1000 K, a partir do seu valor a 298 K. 


3.18 A 200K, o fator de compressibilidade do oxigênio varia com a pressão, como 
mostra a tabela a seguir. Estime o coeficiente de fugacidade do oxigênio nessa 
temperatura e a 100 atm. 


platm 1,0000 4,00000 7,00000 10,0000 40,00 70,00 100,0 
Z 0,9971 0,98796 0,97880 0,96956 0,8734 0,7764 0,6871 
Problemas teóricos 


3.49 Represente o ciclo de Carnot no diagrama da temperatura contra a entro- 
pia e mostre que a área subentendida pela curva do ciclo é equivalente ao traba- 
lho efetuado no ciclo. 


3.20 Prove que a representação gráfica de dois processos adiabáticos reversíveis 
não pode nunca ter um ponto comum. Admita que a energia do sistema seja 
função exclusiva da temperatura. (Sugestão. Suponha que duas curvas, cada uma 
referente a um dos processos, se cortem num ponto, e complete um ciclo com os 
dois processos mais um processo isotérmico. Calcule as variações de entropia em 
cada processo e mostre que há contradição com o enunciado de Kelvin para a 
Segunda Lei da termodinâmica.) 


3.21 Prove que a escala de temperatura de gás perfeito e a escala de temperatura 
termodinâmica, baseada na Segunda Lei da termodinâmica, só diferem, no má- 
ximo, por um fator numérico constante. 
3.22 A energia de Gibbs molar de um certo gás é dada por G,, = RTlnp + A + Bp + 
$CP + }Dp’, em que A, B, Ce D são constantes. Obtenha a equação de estado do gás. 
3.23 Determine (dS/óV)r para (a) um gás de van der Waals; (b) um gás de 
Dieterici (Tabela 1.7). Para uma expansão isotérmica, para qual tipo de gás (per- 
feito ou real) AS será maior? Explique sua conclusão. 
3.24 Mostre que, para um gás perfeito, (90/95), = Te (3U/ðV); = —p. 


3.25 Duas das quatro relações de Maxwell foram deduzidas no texto, mas duas 
outras não. Complete as deduções, mostrando que (S/ðV); = (äp/äT)y e 
(9T/ap), = (9V/958), 


3.28 Use as relações de Maxwell para exprimir as derivadas (a) (98/V), e (dV/aS), 


e (b) (9p/95)ye (9V/a5),em termos do coeficiente de expansão a e da comprés- 
sibilidade isotérmica K. 


3.27 Use as relações de Maxwell para mostrar que a dependência da entropia de 
um gás perfeito em relação ao volume é da forma S x R In V. 


3.28 Deduza a equação termodinâmica de estado 


OER 
La 





Deduza uma expressão de (9H/9p), para (a) um gás perfeito e (b) um gás deva, 
7 n al q an 

der Walls, Neste último caso, estime o seu valor para 1,0 mol de Ar(g) a 298 p 

10 atm. De quanto varia a entalpia do argônio quando a pressão aumenta ; 


A soter 
micamente para 11 atm? 


3.29 Mostre que se B(T) for o segundo coeficiente do virial de um gás e Ag 
B(T") — B(T"), AT = T” — T, e se T for a temperatura média entre T” e p 
então m; = RT“AB/V; AT. Estime mp a 275 K, para o argônio, sabendo que 
B(250 K) = —28,0 cm? mol”! e B(300 K) = — 15,6 cm' mol”! a (a) 1,0 atm e (b) 
10,0 atm. 


3.30 O coeficiente de Joule, uy, se define como x, = (97/9V),. Mostre que 
UC = p — aT/K, 


3.31 Estime 7y para um gás de Dieterici (Tabela 1.7). Justifique fisicamente a 
forma da expressão obtida. 


3.32 A compressibilidade adiabática, xs, se define da mesma forma que «y (eq 
2.44), porém com a entropia constante. Mostre que, para um gás perfeito, 
pYKs = 1 (onde y é a razão entre as capacidades caloríficas). 


3.33 Admita que S seja uma função de p e de T. Mostre então que TdS = 
CpdT — aTVdp. Com essa expressão, mostre que a energia transferida na forma de 
calor para um líquido ou um sólido incompressíveis, quando a pressão aumenta 
de Ap e a temperatura é constante, é dada por —aTVAp. Estime q quando a pres- 
são sobre 100 cm' de mercúrio a 0°C aumenta de 1,0 kbar. (a = 1,82 X 10*K-!) 


3.34 Admita que (a) as interações atrativas entre as partículas de gás possam ser 
desprezadas; (b) as interações atrativas num gás de van der Waals são dominan 
tes, e a pressão é suficientemente baixa para que a condição 4ap/(RT)” < 1 seja 
válida. Encontre expressões para a fugacidade de um gás de van der Waals em 
termos da pressão e calcule o valor da fugacidade para a amônia a 10,00 atm e 
298,15 K em cada um dos casos. 


3.35 Ache uma expressão do coeficiente de fugacidade de um gás cuja equação 
de estado épV,, = RT(1 + B/V,, + C/V},). Com a expressão obtida, calcule a fu- 
gacidade do argônio a 1,00 atm e 100 K, sendo B = —21,13 cm! mol"'e C = 
1054 cm* mol”. 


Aplicações: à biologia, à ciência ambiental, à ciência dos 
polímeros e à engenharia 


3.36 A proteína lisozima se desenovela na temperatura de transição de 75,5ºC, e 
a entalpia-padrão de transição é 509 kJ mol”!. Calcule a entropia de desenovela- 
mento da lisozima a 25°C, sábendo que a diferença entre as capacidades calorifi- 
cas a pressão constante para o processo de desenovelamento é de 6,28 kJ K`’ mol”, 
podendo ser considerada como independente da temperatura. Sugestão. Supo- 
nha que a transição ocorra a 25ºC em três etapas: (i) aquecimento da proteina 
enovelada de 25ºC até a temperatura de transição; (ii) desenovelamento na tem- 
peratura de transição; e (iii) resfriamento da proteína desenovelada até 25°C 

Como a entropia é uma função de estado, a variação de entropia a 25°C é igual à 
soma das variações de entropia das etapas. 


3.37 A 298 K, a entalpia-padrão de combustão da sacarose é — 5797 kJ mol"! ea 
energia de reação é -6333 kJ mol”!, Estime o trabalho extra (diferente do de ex- 
pansão) que se pode aproveitar pela elevação da temperatura até a temperatura 
do sangue, 37°C. 


3.38 A energia liberada na oxidação dos alimentos é armazenada, nas células 
biológicas, na adenosina trifosfato (ATP ou ATP!-). A chave da ação da ATP éa 
sua habilidade em perder seu grupo fosfato terminal por hidrólise e formar à 
adenosina difosfato (ADP ou ADP'"): 


ATP!-(aq) + H,O(1) > ADP”- (aq) + HPO} (aq) + H,O+ (aq) 


Em pH = 7,0 ea 37°C (310 K, a temperatura do sangue), a entalpia e a energia de 
Gibbs da hidrólise são A,H = —20 kJ mol”! e A,G = —31 kJ mol”!, respectiva- 
mente. Nessas condições, a hidrólise de 1 mol de ATP*-(aq) produz até 31 kJ de 
energia, que podem ser usados num trabalho diferente do de expansão, como, 
por exemplo, na sintese de proteinas a partir de aminoácidos, contração muscu- 
lar e ativação dos circuitos neurônicos no cérebro. (a) Calcule e explique o sinal 
da entropia de hidrólise da ATP em pH = 7,0 e a 310 K. (b) Imagine que o raio 
de uma célula biológica é 10 um e que 10º moléculas de ATP são hidrolisadas 
numa célula por segundo. Qual é a densidade de potência da célula em watts po” 
metro cúbico (1 W = 1 J s~)? Uma bateria de computador fornece 15 W e tem 
um volume de 100 cm”. Quem tem a maior densidade de potência, a célula ou è 
bateria? (c) A formação da glutamina a partir do glutamato e de íons amónio 
requer 14,2 kJ mol”! de energia. Ela é conduzida pela hidrólise da ATP a ADP» 
mediada pela enzima glutamato sintetase. Quantos moles de ATP devem ser 
hidrolisados para formar 1 mol de glutamina? 


parare a me a Aae E E ma 





3.394 Em 1995, o Conselho Intergovernamental sobre Modificações Climáticas 
estimou que a elevação média da temperatura do globo, até o ano 2100, seria de 
1,0 a 3,5°C, com a melhor estimativa em 2,0°C. Como o vapor de água é um gás 
que provoca o efeito estufa, o aumento do teor de vapor de água na atmosfera 
causa preocupações nos especialistas de mudanças climáticas. Estime a elevação 
relativa de vapor de água na atmosfera com base na elevação de 2,0 K na tempe 

ratura, admitindo que a umidade relativa permaneça constante. (A temperatura 
média do globo é 290 K, e a pressão de vapor de equilíbrio da água na atmosfera, 
nesta temperatura, é 0,0189 bar.) 





3.40% Os hidratos do ácido nítrico têm sido muito estudados como possíveis 
catalisadores de reações heterogêneas que contribuem para o buraco de ozônio. 
na Antártica. Worsnop et al. investigaram a estabilidade termodinâmica desses 
hidratos nas condições típicas da estratosfera no inverno polar. [D.R. Worsnop, 
L.E. Fox, M.S. Zahniser e S.C. Wofsy, Science 259, 71 (1993).) Eles determina- 
ram dados termodinâmicos da sublimação dos hidratos com uma, duas e trés 
moléculas de água resultando em ácido nítrico e vapor de água, HNO,. nH,O(s) 
— HNO (g) + nH,O(g) (com n = 1, 2 e 3). Dadas as variações A,G” e A Hº des- 
sas reações a 220 K (tabela seguinte), calcule 4,G” de cada uma a 190 K. 


n 1 2 3 
AG" i(k] mol!) 46,2 69,4 93,2 
A HºIkJmol!) 127 188 237 


3.41t J. Gao e J.H. Weiner, numa investigação sobre a origem da tensão, em nível 
atômico, de sistemas poliméricos densos [Science 266, 748 (1994)], observaram 
que a tensão necessária para manter invariável o comprimento, |, de uma cadeia 
linear comprida com N unidades livremente acopladas, cada qual de comprimen- 
to a, podia ser interpretada como proveniente de uma fonte entrópica. Nessas 
cadeias, S(1) = —3kP/2Na' + C, onde k é a constante de Boltzmann, e C uma 
constante. Com as relações termadinâmicas conhecidas, mostre que a tensão 


obedece à lei de Hooke, f = —k), admitindo que a energia U seja independente 
del. 


3.42 Admita que um determinado motor a combustão interna opera com octano, 
cuja entalpia de combustão é —5512 kJ mol”!, e considere de 3 kg a massa de 
1 galão de combustível. Qual a altura máxima que um carro de 1000 kg pode ven- 


ess 
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cer, desprezando-se qualquer forma de atrito, consumindo 3,00 kg de combus- 
tível, com a motor operando a 2000°C e com a temperatura de saída de 400°C? 


343 O ciclo envolvido na operação de um motor de combustão interna é cha- 
mado de ciclo de Otto. O fluido operante pode ser considerado o ar, com o com- 
portamento de gás perfeito. O ciclo é constituído pelos seguintes processos stt- 
cessivos: (1) compressão adiabática reversível de A até B; (2) aquecimento, pro- 
vocado pela combustão de pequena quantidade de combustível, reversível, a 
volume constante, com aumento de pressão de B até C; (3) expansão adiabática 
reversível de C até D; e (4) resfriamento reversível, a volume constante, com dimi- 
nuição de pressão até o estado inicial A. Determine a variação de entropia (do 
sistema e das vizinhanças) em cada processo do ciclo e determine a expressão da 
eficiência do ciclo, na hipótese de todo o calor fornecido ser o do processo 2. 
Estime a eficiência se a razão de compressão for de 10:1. Admita que no estado A 
se tem V = 4,00 dm”, p = 1,00 atm, e T = 300 K. Admita também que V, = 10V 
Polpa = 5, e que Cpm = FR. 


3.44 O cálculo do trabalho necessário para baixar a temperatura de um corpo é 
complicado, pelo fato de o coeficiente de desempenho mudar com a temperatura 
do corpo. (a) Obtenha uma expressão para o trabalho necessário para resfriar um 
corpo de T, a T; quando o refrigerador está num local à temperatura T,. Sugestão: 
Escreva dw = dg/e(T), relacione dq a dT pela capacidade calorifica C, e integre a 
expressão resultante. Admita ser a capacidade calorifica independente da tempe- 
ratura na faixa de interesse. (b) Use o resultado da parte (a) para calcular o trabalho 
necessário para congelar 250 g de água colocada num refrigerador a 293 K. Quanto 
tempo levará esse processo, se o refrigerador operar com uma potência de 100 W? 


3.45 As mesmas expressões utilizadas no tratamento dos refrigeradores se apli- 
cam ao comportamento das bombas de calor. Neste caso, o calor é obtido da parte 
traseira do refrigerador, enquanto a parte dianteira é usada para resfriar o ambi- 
ente externo. As bombas de calor são dispositivos de aquecimento doméstico 
muito eficientes, o que pode ser comprovado pelo cálculo a seguir. Compare o 
calor liberado em uma sala a 295 K por cada um dos dois métodos: (a) conversão 
direta de 1,00 kJ de energia elétrica num aquecedor elétrico e (b) uso de 1,00 kJ 
de energia elétrica para fazer funcionar uma bomba de calor com o ambiente fora 


da sala a 260 K. Discuta a origem da diferença do calor liberado para o interior 
da sala pelos dois métodos. 
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Transformações 


físicas de substâncias 
puras 


A análise das transições de fase de substâncias puras está entre as aplicações mais simples da 
termodinâmica à química. Veremos que um diagrama de fases é um mapa das pressões e tem- 
peraturas onde cada uma das fases de uma substância é mais estável. Descreveremos, em 
primeiro lugar, a interpretação dos diagramas de fases obtidos empiricamente para diferentes 
substâncias. Depois veremos os fatores que determinam as posições e as formas das fronteiras 
entre as diferentes regiões de um diagrama de fases. A importância prática das expressões que 
deduziremos é mostrar como a pressão de vapor de uma substância pura varia com a tempe- 
ratura e como o ponto de fusão varia com a pressão. Veremos também como as transições 
entre as fases podem ser classificadas de acordo com as variações das funções termodinâmi- 
cas quando a transição ocorre. Neste capítulo também é definido o potencial químico, uma pro- 


priedade termodinâmica de grande importância na discussão das transições de fase e no estu- 
do das reações químicas. 


A vaporização, a fusão e a conversão de grafita em diamante são exemplos de mudanças 
de fase sem alteração da composição química. Neste capítulo descreveremos a termodi- 
nâmica desses processos, tomando como princípio básico a tendência de os sistemas, 
mantidos à temperatura e pressão constantes, tornarem mínima a sua energia de Gibbs. 


Diagramas de fases 


Uma das formas mais compactas de exibir as mudanças de estado físico que uma subs- 


tância pode ter é através do diagrama de fases. Nesta seção vamos expor o conteúdo des- 
se conceito. 


4,1 A estabilidade das fases 


A fase de uma substância é uma forma da matéria que é homogênea no que se refere à 
composição química e ao estado físico. Assim, temos as fases sólida, líquida e gasosa de 
uma substância e suas diversas fases sólidas, como as formas alotrópicas branca e verme- 
lha do fósforo. Uma transição de fase é a conversão espontânea de uma fase em outra € 
ocorre numa temperatura característica para uma dada pressão. Nesse sentido, a 1 atm, O 
gelo é a fase estável da água em temperaturas abaixo de 0°C, mas acima de 0°C a água 
líquida é mais estável. Essa diferença indica que abaixo de 0ºC a energia de Gibbs dimi- 
nuiquando a água líquida se transforma em gelo, e que acima de 0°C a energia de Gibbs 
diminui quando o gelo se transforma em água líquida. A temperatura de transição, Tuv 
é a temperatura em que as duas fases estão em equilíbrio e a energia de Gibbs é mínima 
na pressão prevalecente. 

Como foi enfatizado no início do Cap. 3, devemos distinguir entre a descrição termo- 
dinâmica de uma transição de fase e a velocidade com que a transição ocorre. Uma tran- 
sição que é prevista pela termodinâmica como espontânea pode ocorrer muito lentamente 
para ter qualquer significado prático. Por exemplo, nas temperaturas e pressões ambien- 
tes, a energia de Gibbs molar da grafita é mais baixa do que a do diamante, de modo que 
há uma tendência termodinâmica para o diamante se transformar espontaneamente em 

grafita. Entretanto, para essa transição ocorrer, é necessário que os átomos de C modifi- 
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Fig. 4.1 Neste diagrama de fases aparecem 
as regiões de temperatura c pressão onde 
uma fase, sólida, líquida ou gasosa, é 
estável (isto é, tem a menor energia de 
Gibbs molar). A fase sólida, por exemplo, é 
a mais estável nas temperaturas baixas e 
nas pressões altas. Nos parágrafos seguintes 
do texto veremos como localizar 
precisamentê as curvas que limitam as 
diversas regiões. 


Pressão de 
vapor, p 


Líquido ou 
sólido 





Fig. 4.2 A pressão de vapor de um líquido 
ou de um sólido é a pressão exercida pelo 
vapor em equilíbrio com a fase 
condensada. 


Comentário 4.1 

O NIST Chemistry WebBook é uma boa 
fonte de conexões para consulta ‘online’ 
de bancos de dados sobre transições de 
fase, 
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quem as suas respectivas localizações, o que é um processo incomensuravelmente lento, 
exceto em temperaturas elevadas. A velocidade para que o equilíbrio seja atingido é um 
problema cinético, que escapa à termodinâmica, Nos gases e nos líquidos, a mobilidade 
das moléculas permite que as transições de fase ocorram rapidamente, mas nos sólidos é 
possível que a instabilidade termodinâmica fique indefinidamente congelada. As fases 
termodinamicamente instáveis que persistem porque a transição é impedida cineticamente 
são denominadas fases metastáveis. O diamante é uma fase metastável do carbono, nas 
condições ambientes. 


4,2 Curvas de equilíbrio 


Um diagrama de fases de uma substância mostra as regiões de pressão e de temperatura 
em que as diversas fases são termodinamicamente estáveis (Fig. 4.1). As curvas que sepa- 
ram as regiões são denominadas curvas de equilíbrio e mostram os valores de p e de T 
nos quais duas fases coexistem em equilíbrio. 

Consideremos uma amostra líquida de uma substância pura num vaso fechado. A pres- 
são do vapor em equilíbrio com o líquido é denominada de pressão de vapor da subs- 
tância (Fig. 4.2). Portanto, num diagrama de fases, a fronteira entre as fases líquida e va- 
por mostra como a pressão de vapor do líquido varia com a temperatura. Analogamente, 
a fronteira entre as fases sólida e vapor mostra a variação com a temperatura da pressão 
de vapor na sublimação, a pressão de vapor da fase sólida, A pressão de vapor de uma 
substância aumenta com a temperatura, porque nas temperaturas mais elevadas o nú- 
mero de moléculas que têm energia suficiente para escapar da interação com as molécu- 
Tas vizinhas é maior. 


(a) Pontos críticos e pontos de ebulição 


Quando um líquido é aquecido num vaso aberto, o líquido se vaporiza a partir da super- 
fície. Na temperatura em que a sua pressão de vapor é igual à pressão externa, a vaporiza- 
ção ocorre no seio da massa do líquido, e o vapor pode se expandir livremente para as 
vizinhanças. A condição de vaporização livre em toda a massa do líquido é chamada de 
ebulição. A temperatura em que a pressão de vapor do líquido é igual à pressão externa 
é a temperatura de ebulição nessa pressão. No caso de a pressão externa ser de 1 atm, a 
temperatura de ebulição é denominada de ponto de ebulição normal, T. Com a substi- 
tuição da pressão de 1 atm pela pressão de 1 bar como a pressão-padrão, é mais conveni- 
ente usar o ponto de ebulição padrão, a temperatura em que a pressão de vapor alcança 
o valor de 1 bar. Como 1 bar é um pouco menor do que 1 atm (1,00 bar = 0,987 atm), o 
ponto de ebulição padrão de um líquido é ligeiramente mais baixo que o ponto de ebu- 
lição normal. Para a água, por exemplo, o ponto de ebulição normal é 100,0ºC e o ponto 
de ebulição padrão é 99,6ºC. 

A ebulição não ocorre quando o líquido é aquecido num vaso fechado. Neste caso, a 
pressão de vapor e, portanto, a massa específica do vapor elevam-se continuamente à me- 
dida que a temperatura se eleva (Fig. 4.3). Ao mesmo tempo, a massa específica do líquido 
diminui ligeiramente em consegiência da sua expansão. Há um ponto em que a massa 
específica do vapor fica igual à do líquido remanescente, e a superficie entre as duas fases 
desaparece. A temperatura em que a superficie desaparece é a temperatura crítica, To, da 
substância. Já encontramos essa temperatura na Seção 1.3d. A pressão de vapor na tem- 
peratura crítica é chamada de pressão crítica, p.. Na temperatura crítica, e nas tempera- 


Fig. 4.3 (a) Um líquido em equilíbrio com o seu vapor. 
(b) Quando um líquido é aquecido num recipiente 
fechado, a massa especifica da fase vapor aumenta e a da 
fase líquida diminui ligeiramente. Atinge-se um ponto, 
(c), em que as duas massas específicas são iguais e a 
interface entre os fluidos desaparece. Esse 
desaparecimento ocorre na temperatura crítica. O 
recipiente usado nessa experiência tem que ter paredes 
resistentes, A temperatura crítica da água é 374ºC e a 
pressão do vapor no ponto crítico é 218 atm. 


(b) le) 
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turas mais elevadas, uma única fase uniforme, denominada de fluido supercritico en 
che o vaso e não há qualquer interface entre as fases. Ou seja, acima da temperatura cr 
tica, a fase liquida da substância não existe, 

t 


(b) Pontos de fusão e pontos triplos 


A temperatura em que, sob uma determinada pressão, as fases sólida e líquida de uma 
substância coexistem em equilíbrio é a temperatura de fusão. Como uma substância pura 
se funde exatamente na mesma temperatura em que ela se congela, a temperatura de fu 
são de uma substância coincide com a sua temperatura de congelamento. A temperatu. 
ta de congelamento quando a pressão é de 1 atm é o ponto de congelamento normal, 7, 
e o ponto de congelamento quando a pressão é de | bar é o ponto de congelamento pa. 
drão. Para a maior parte das aplicações, a diferença entre os pontos de congelamento 
normal e padrão é desprezível. O ponto de congelamento normal também é chamado 
ponto de fusão normal. 

Há um conjunto de condições de pressão e temperatura em que três fases diferentes 
de uma substância (nos casos mais comuns, as fases sólida, líquida e o vapor) coexistem 
simultaneamente em equilíbrio. Essas condições são representadas pelo ponto triplo, um 
ponto em que as três curvas de equilíbrio se encontram. A temperatura no ponto triplo é 
simbolizada por T,. O ponto triplo de uma substância pura está fora do nosso controle: 
ele ocorre em uma única pressão e uma única temperatura, características da substância. 
O ponto triplo da água se localiza em 273,16 K e 611 Pa (6,11 mbar, 4,58 Torr) e as três 
fases da água (gelo, água líquida e'vapor de água) não coexistem em equilíbrio em qual- 
quer outra combinação de pressão e de temperatura. A invariância do ponto triplo é a 
base da sua adoção na definição da escala de temperatura termodinâmica (Seção 3.2c). 

Como pode ser visto na Fig. 4.1, o ponto triplo assinala a pressão mais baixa em que a 
fase líquida de uma substância pode existir. Se (como é o caso mais comum) a curva de 
equilíbrio sólido-líquido for inclinada para a direita, como está no diagrama, o ponto triplo 


também assinala a temperatura mais baixa em que pode existir a fase líquida; a tempera- 
tura crítica é o limite superior. 


IMPACTO SOBRE A ENGENHARIA E A TECNOLOGIA 
14.1 Fluidos supercríticos 


O dióxido de carbono supercrítico, scCO,, tornou-se o centro das atenções em um nú- 
mero cada vez maior de processos que requerem o uso de solventes. A temperatura e 
pressão críticas do CO,, 304,2 K (31,0ºC) e 72,9 atm, respectivamente, são facilmente ob- 
tidas. O scCO, é barato e pode ser facilmente reciclado. A massa específica do scCO, no 
seu ponto crítico é de 0,45 g cm””. Entretanto, as propriedades de transporte de fluidos 
supercríticos dependem fortemente de sua massa específica, que por sua vez é muito sen- 
sível à pressão e à temperatura, Por exemplo, a massa especifica pode ser ajustada de for- 
ma a assumir um valor mais próximo ao da massa específica de um gás (0,1 gem”?) ou 
ao da massa específica de um líquido (1,2 g cm”*). Uma regra prática simples é que à 
solubilidade de um soluto é uma função exponencial da massa específica do fluido su- 
percrítico, de forma que um pequeno aumento na pressão, particularmente em torno do 
ponto crítico, pode ter um grande efeito na solubilidade. 

Uma grande vantagem do scCO, é de não deixar resíduos nocivos após ter sido eva- 
porado. Esse fato, juntamente com sua baixa temperatura crítica, faz com que o scCO, 
seja o solvente ideal no processamento de alimentos e na produção de fármacos. É usado, 
por exemplo, para remover a cafeína do café. O fluido supercrítico também vem sendo 
crescentemente utilizado na lavagem a seco, o que evita o uso de substâncias carcinogênicas 
e de hidrocarbonetos clorados, altamente nocivos ao meio ambiente. 

O CO, supercrítico vem sendo usado desde os anos sessenta como fase móvel em cro- 
matografia fluida supercrítica (sigla inglesa SFC), que foi preterida pela técnica, mais con- 
veniente, da cromatografia líquida de alta eficiência (HPLC). Entretanto, observa-se um 
novo interesse na SFC, pois existem separações possíveis com essa técnica, como a sepa- 
ração de lipídios e fosfolipídios, que não são possíveis usando HPLC. Amostras tão pe- 
quenas quanto 1 pg podem ser analisadas. A grande vantagem da SFC é que os coeficien- 
tes de difusão em fluidos supercríticos são uma ordem de grandeza maiores que em li- 


quidos. Assim, há menos resistência à transferência de solutos através da coluna, resul- 
tando em separações rápidas ou de maior resolução. 
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Fig. 4.4 Diagrama de fases experimental do 
dióxido de carbono. Observe que o ponto 
triplo está numa pressão bastante acima da 
atmosférica; por isso o dióxido de carbono 
não existe na fase líquida nas condições , 
normais (o líquido só aparece quando a 
pressão é, no mínimo, igual a 5,11 atm). 
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O problema principal com o scCO, é que ele não é um bom solvente, e é necessário o 
uso de surfactantes para induzir alguns solutos de interesse a se dissolverem. De fato, a 
lavagem a geco que usa scCO, depende da disponibilidade de surfactantes baratos; o 
mesmo acontece quanto ao uso do seCO, como solvente de catalisadores homogêneos, 
como os complexos metálicos. Há em princípio duas formas de resolver o problema da 
solubilização. Uma solução é usar estabilizantes poliméricos fluorados ou à base de 
siloxano, que permitem a ocorrência de reações de polimerização no scCO,. A desvanta- 
gem desses estabilizantes para o uso comercial é o seu preço. Uma alternativa muito mais 
barata é o uso de copolímeros de poli(éter-carbonato). Os copolímeros ficam mais solú- 
veis no scCO, ajustando-se a razão entre os grupos éter e carbonato. 

A temperatura crítica da água é 374°C e sua pressão crítica é 218 atm. As condições de 
uso da scH,O são, portanto, muito mais drásticas que as do scCO,, e as propriedades do 
fluido são altamente sensíveis à pressão. Assim, à medida que a massa específica da scH,O 
diminui, as características de uma solução mudam de uma solução aquosa para uma solu- 
ção não-aquosa, e eventualmente para uma solução gasosa, Uma consequência é que o me- 
canismo de uma reação pode mudar de iônico para mecanismos que envolvem radicais. 


4.3 Três diagramas de fases típicos 


Veremos agora como essas características gerais se manifestam nos diagramas de fases de 
substâncias puras. 


(a) Dióxido de carbono 

O diagrama de fases do dióxido de carbono aparece na Fig. 4.4. A característica a realçar 
é a inclinação da curva de equilíbrio sólido-líquido para a direita (essa inclinação, que 
indica um coeficiente angular positivo, é típica da curva de quase todas as substâncias), o 
que mostra a elevação da temperatura de fusão do dióxido de carbono sólido com o au- 
mento da pressão. Observe, também, que o ponto triplo tem pressão acima de 1 atm, e o 
líquido não pode existir sob as pressões atmosféricas comuns em nenhuma temperatura; 
o sólido se sublima quando exposto à pressão atmosférica (e daí o seu nome “gelo seco’). 
Para obter o dióxido de carbono líquido, a pressão tem que ser no mínimo de 5,11 atm. 
Os cilindros de dióxido de carbono contêm, em geral, o líquido ou o gás comprimido. 
Na temperatura de 25ºC, a pressão de vapor é de 67 atm se o gás e o líquido estiverem 
presentes em equilíbrio no cilindro. Quando o gás passa através da válvula de saída, ocorre 
o seu resfriamento pelo efeito Joule-Thomson e, ao atingir a pressão de 1 atm, condensa- 
se em um sólido finamente dividido, parecido com neve. 


(b) Água 

A Fig, 4.5 é 0 diagrama de fases da água. A curva de equilíbrio líquido-vapor, no diagra- 
ma, mostra como a pressão de vapor da água líquida varia com a temperatura. Ela tam- 
bém mostra como a temperatura de ebulição varia com a pressão: basta ler no gráfico a 
abscissa em que a pressão de vapor corresponde à pressão atmosférica prevalecente. A | 
curva de equilíbrio sólido-líquido mostra como a temperatura de fusão se altera com a 
pressão. Por ela ser quase vertical, mostra que são necessárias pressões muito grandes para 
provocar modificações significativas da temperatura de fusão, Observe que a curva é in- 
clinada para a esquerda (indicando um coeficiente angular negativo) até cerca de 2 kbar, 
significando que a temperatura de fusão diminui com a elevação da pressão. À razão des- 
se comportamento pouco comum é a diminuição de volume que ocorre na fusão, o que 
favorece a transformação do sólido em líquido à medida que a pressão se eleva. A dimi- 
nuição de volume na fusão do gelo é o resultado de a estrutura molecular do gelo ser muito 
aberta: como é mostrado na Fig. 4,6, as moléculas de H,O se mantêm afastadas, assim 
como juntas, graças às ligações hidrogênio entre elas, e essa estrutura é parcialmente des- 
feita na fusão, tornando o líquido mais denso do que o sólido. 

À Fig. 4.5 mostra que a água tem uma fase líquida, mas várias fases sólidas diferentes 
do gelo comum ('gelo-[”, mostrado na Fig. 4.5). Algumas dessas fases se fundem em tem- 
peraturas altas. O gelo-VII, por exemplo, se funde a 100°C, mas só existe acima de 25 kbar. 
Observe que existem cinco pontos triplos além do da coexistência de vapor, liquido e gelo- 
I. Cada um desses pontos triplos ocorre em pressão e temperatura bem definidas e 
invariantes. As fases sólidas do gelo são diferentes devido à distribuição diferente das 


HO CAPITULO QUATRO 





Fig. 4.6 Um fragmento da estrutura do gelo 
(gelo-1). Cada átomo de O está ligado, por 
ligações covalentes, a dois átomos de H e 
por duas ligações hidrogênio a um átomo 
de O vizinho, em um arranjo tetraédrico. 
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Fig. 4.7 Diagrama de fases do hélio (*He). 

A linha À assinala as condições para as 
quais as duas fases líquidas do hélio estão 
em equilíbrio. O hélio-II é um superfluido. 
Observe que a pressão deve ser superior a 
20 bar para que o hélio sólido possa se 
formar. As identificações ach e acc 
referem-se a fases sólidas distintas com 
estruturas diferentes do agrupamento dos 
átomos; uma delas é o agrupamento 
compacto hexagonal, ach; e a outra, o 
agrupamento compacto cúbico, acc (veja a 
Seção 20.1, Vol. 2, onde se descrevem essas 
estruturas). 
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Fig. 4.5 Diagrama de fases experimental da água mostrando as diferentes fases sólidas, 


moléculas de água: sob a influência de pressões muito elevadas, as ligações hidrogênio 
entre as moléculas se modificam pelas tensões mecânicas, e as moléculas de H,O assu- 
mem arranjos diferentes. Esses polimorfos (fases sólidas diferentes) de gelo podem ser 
responsáveis pelo avanço das geleiras; o gelo no fundo das geleiras sofre a ação de pres- 
sões muito elevadas, pois ele repousa sobre fragmentos pontiagudos de rochas. 


(c) Hélio 


O diagrama de fases do hélio é visto na Fig. 4.7. O hélio tem comportamento pouco co- 
mum nas temperaturas baixas. Por exemplo, as fases sólida e vapor nunca estão em equilí- 
brio, por mais baixa que seja a temperatura: os átomos de He são tão leves que em tempe- 
raturas muito baixas eles vibram com movimentos de amplitude tão grande que o sólido 
não consegue se manter estruturado. O hélio sólido pode ser obtido, mas somente quando 
os átomos são forçados a se manterem juntos pela aplicação de uma pressão externa. 

Quando se considera o hélio em baixas temperaturas, é necessário distinguir entre 08 
dois isótopos “He e *He. O hélio-4 puro tem duas fases líquidas. A fase assinalada no di- 
agrama como He-I comporta-se semelhante a um líquido normal. A outra fase, o He-ll, 
é um superfluido; ele é chamado assim porque escoa sem viscosidade.! Desde que des- 
cartemos as substâncias líquidas cristalinas, discutidas na Seção 6.6, o hélio é a única subs- 
tància conhecida com uma curva de equilíbrio líquido-líquido, mostrada como a linha A 
(linha lambda) na Fig. 4.7. O diagrama de fases do hélio-3 é diferente do diagrama de 
fases do hélio-4, mas há também uma fase superfluida. O hélio-3 é bastante peculiar, po" 
a entropia do líquido é menor do que a do sólido, e a fusão é exotérmica. 


Estabilidade e transições de fase 


5 Gis x A . as 
Veremos agora como a análise termodinâmica explica as características dos diagram 
de fases que acabamos de descrever. Toda a nossa análise será baseada na energià 


"Trabalhos recentes indicam que a água também pode ter uma fase líquida superfluida. 
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Fig. 4.8 Quando duas ou mais fases estão 
em equilíbrio, o potencial químico de uma 
substância (e, no caso de uma mistura, de 
um componente da mistura) é o mesmo 
em todas as fases e é o mesmo em todos os 
pontos em cada uma das fases. 
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Fig. 4.9 Dependência esquemática do 
potencial químico das fases sólida, líquida 
e gasosa de uma substância pura com a 
temperatura (na realidade, as curvas não 
são retilíneas). A fase que tiver a menor 
energia de Gibbs molar, numa certa 
temperatura, é a mais estável nessa 
temperatura. As temperaturas de transição, 
as de fusão e de ebulição (T; e Ta 
respectivamente), são as temperaturas em 
que os potenciais químicos de duas fases 
são iguais. 


TRANSFORMAÇÕES FÍSICAS DE SUBSTÂNCIAS PURAS HHI 


Gibbs de uma substância, em particular na sua energia de Gibbs molar, G„. Na verdade, 
essa grandeza termodinâmica é tão importante neste capítulo, bem como no restante do 
livro, que daremos a ela um nome e um símbolo especiais: potencial químico, p (mi). 
Para sistemas com um componente apenas, a “energia de Gibbs molar’ e o “potencial 
químico” são equivalentes, ou seja, u = G» mas no Cap. 5 veremos que o potencial quí- 
mico tem um significado mais abrangente e uma definição mais geral. O nome “potenci- 
al químico" também tem um significado próprio: à medida que desenvolvermos o seu 
estudo, veremos que u corresponde a uma medida do potencial (da tendência) que uma 
substância apresenta de sofrer uma mudança em um dado sistema. Neste capítulo, o 
potencial químico reflete o potencial de uma substância sofrer uma mudança física no 
sistema. No Cap. 7, veremos que p é o potencial de uma substância em sofrer uma mu- 
dança química no sistema. 


4.4 O critério termodinâmico do equilíbrio 


A fundamentação da nossa discussão é o seguinte resultado da Segunda Lei da termodi- 
nâmica: no equilíbrio, o potencial químico de uma substância é o mesmo em toda a amostra, 
qualquer que seja o número de fases presentes. Quando as fases líquida e sólida de uma 
substância estão em equilíbrio, o potencial químico da substância é o mesmo em qual- 
quer ponto do sistema (Fig. 4.8). 

Para tornar evidente a validade dessa observação, imaginemos um sistema em que o 
potencial químico de uma substância seja ju, num certo ponto e 4ņ em outro ponto. Os 
pontos podem estar no interior de uma fase ou em fases diferentes. Quando uma quan- 
tidade dn da substância é transferida do primeiro para o segundo ponto, a energia de Gibbs 
do sistema varia de — udn, quando a substância é removida do ponto 1, e varia de +pudn 
quando a substância é adicionada no ponto 2. A variação total é então dG = (4, — pu )dn. 
Se o potencial químico no ponto 1 for mais elevado do que no ponto 2, a transferência da 
substância é acompanhada por uma diminuição de G e, por isso, tem tendência a ocorrer 
espontaneamente. Somente se 4, = |, não haverá mudança de G, e somente então o sis- 
tema estará em equilíbrio. A partir desse resultado concluímos que a temperatura de tran- 
sição, T,» é a temperatura em que os potenciais químicos das duas fases são iguais. 


4.5 A dependência entre a estabilidade e as condições do sistema 


Nas temperaturas baixas e desde que a pressão não seja muito baixa, a fase sólida de uma 
substância tem um potencial químico menor que o das outras fases e é, portanto, a fase 
mais estável. Entretanto, como os potenciais químicos das fases se alteram com a tempe- 
ratura, e se alteram de maneiras diferentes, é possível que, ao se elevar a temperatura, O 
potencial químico de outra fase (uma outra fase sólida, ou a fase líquida ou a fase vapor) 
fique mais baixo do que o potencial da fase sólida. Quando isso ocorre, há uma transição 
para a segunda fase, desde que não haja impedimento cinético. 


(a) Dependência da estabilidade de fase com a temperatura 


A dependência da energia de Gibbs com a temperatura se exprime em termos da entro- 
pia do sistema pela eq. 3.50 [(9G/9T), = —S]. Como o potencial químico de uma subs- 
tância pura é a energia de Gibbs molar da substância, vem que 


E 
dT), 


Essa relação mostra que, quando a temperatura se eleva, o potencial químico de uma 
substância pura diminui: a entropia molar é sempre positiva (S,, > 0) para todas as subs- 
tâncias, de modo que o coeficiente angular da curva de u contra T é sempre negativo. 
A eq. 4.1 mostra que o coeficiente angular da curva de y contra a temperatura é maior 
(a curva é mais inclinada) para os gases do que para os liquidos, pois Salg) > SAD. O 
coeficiente angular da curva de um líquido também é maior do que para a do sólido, pois 
quase sempre S,(l) > S,(s). Essas características estão ilustradas na Fig. 4.9. O coeficien- 
te angular negativo maior da curva do u(1) do que da curva do uls) faz com que, numa 
temperatura suficientemente elevada, a curva do líquido fique abaixo da do sólido (a fase 
líquida torna-se mais estável): o sólido se funde. O potencial químico da fase gasosa tem 


(4.1) 
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Fig. 4.10 Dependência entre o potencial 
químico de uma substância e a pressão do 
volume molar da fase. As curvas mostram, 
esquematicamente, o efeito da elevação da 
pressão sobre o potencial químico das fases 
sólida e líquida (na realidade as curvas não 
são retilíncas) e os efeitos correspondentes 
sobre o ponto de fusão. (a) Neste caso o 
volume molar do sólido é menor do que o 
do líquido, e a(s) aumenta menos do que 
gí!). Como consequência, a temperatura 
de fusão se eleva. (b) Agora o volume 
molar do sólido é maior do que o do 
líquido (como na água), e u(s) aumenta 
mais do que a(l). Neste caso, a 
temperatura de fusão abaixa. 


uma curva muito inclinada para baixo quando a temperatura se eleva (pois 
molar do vapor é muito grande), e pode atingir uma temperatura em que 


a entropia 
baixa de todas, O gás então é a fase estável e a vaporização é espontânea. 


a curva ca mais 


(b) . A resposta da fusão à pressão aplicada 


A maior parte das substâncias puras se funde a uma temperatura mais elevada quando 
sujeita a uma pressão maior do que a atmosférica. Tudo se passa como se o aumento de 
pressão impedisse a formação da fase líquida menos densa. Exceções a esse comporta- 
mento incluem a água, na qual o líquido é mais denso do que o sólido. A aplicação de 
pressão à água favorece a formação da fase líquida, Isto é, a água se congela em uma tem- 
peratura mais baixa quando está sob pressão. 
Podemos explicar a resposta das temperaturas de fusão à pressão, como segue. A varia- 
ção do potencial químico com a pressão se exprime (pela segunda equação da eq. 3.50) por 


ou 
z Via (4.2) 
dp Jr 


Essa equação mostra que o coeficiente angular da curva do potencial químico contra a 
pressão é igual ao volume molar da substância. Uma elevação de pressão eleva o potenci- 
al químico de qualquer substância pura (pois V, > 0). Na maioria dos casos, V, (1) > 
Vn(s) e a equação prevê que uma elevação de pressão provoca uma elevação do potencial 
químico do líquido maior do que a do sólido. Como mostra a Fig. 4.10a, o efeito da pres- 
são, neste caso, é o de elevar ligeiramente a temperatura de fusão. Para a água, porém, 
Vall) < Vals), e um aumento de pressão provoca elevação maior do potencial químico 
do sólido do que do líquido. Neste caso, a temperatura de fusão sofre ligeiro abaixamen- 
to (Fig. 4.10b). 


Exemplo 4.1 Efeito da pressão sobre o potencial químico 








Calcule o efeito sobre o potencial químico do gelo e sobre o da água, da elevação da 
pressão de 1,00 bar a 2,00 bar, a 0°C. A massa específica do gelo é 0,917 g cm” e a da 
água líquida é 0,999 g cm”?, nas condições mencionadas. 


Método Pela eq. 4.2 sabemos que a variação do potencial químico de uma substância 
incompressível quando a pressão se altera de Ap é Au = V Ap. Portanto, para resol- 
ver o problema precisamos saber os volumes molares das duas fases da água. Esses 


valores calculam-se pela massa específica, p, e pela massa molar, M, usando V„ = M/ 
p. Usaremos, portanto, a expressão Au = MAp/p. 


Resposta A massa molar da água é 18,02 g mol”! (1,802 X 1072kg mol=!); portanto, 
(1,802 x 10? kg mol”) x (1,00 x 10º Pa) 


AH (gelo) = =+1,97 J mol! 
EAR 917 kg m” 

(1,802 x 10? kg mol!) x (1,00 x 10° Pa) 
AH (água) = ———————.— mmm 


z = +1,80 J mol”! 
999 kg m” 

Interpretamos os resultados numéricos da seguinte maneira: o potencial químico do gelo 
cresce mais significativamente do que o da água, de modo que se o gelo e a água esti- 
verem inicialmente em equilíbrio a 1 bar haverá tendência de o gelo fundir-se a 2 bar. 





Exercício proposto 4.1 Calcule o efeito do aumento de pressão de 1 bar sobre as fases 
líquida e sólida do dióxido de carbono (massa molar 44,0 g mol`!) em equilíbrio, com 
as massas específicas de 2,35 g cm“ e 2,50 g cm `°, respectivamente. 


(Au(l)=+1,87 J mol, Au(s) =+1,76 J mol-!; forma-se sólido] 





(c) O efeito da pressão aplicada sobre a pressão de vapor 


Quando se aplica pressão a uma fase condensada, a pressão de vapor da fase aumenta- 
Com efeito, as moléculas na fase condensada são expulsas da fase e escapam na forma de 


rem a veo mo sm vers: a a UTI TENIS RA TE * ND O SSD E ES E 
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Prossão AP um gás. É possível exercer pressão sobre uma fase condensada, seja mecanicamente ou 
Vapor mediante a ação de um gás inerte (Fig. 4.11). Neste último caso, a pressão de vapor é a 

man ges i pressão parcial do vapor em equilíbrio com a fase condensada, e a caracterizamos como 

pressurização a pressão parcial de vapor da substância. Uma complicação que pode aparecer (e que 
ignoraremos no momento) é que, se a fase condensada é um líquido, então o gás usado 

na pressurização pode se dissolver e alterar as propriedades do líquido. Outra complica- 

ção é a de as moléculas na fase gasosa atraírem as moléculas da fase líquida num efeito 

Estr) conhecido como solvatação em fase gasosa; nesse caso, ocorre a ligação de moléculas do 


permeável ao líquido às moléculas da espécie química em fase gasosa. 

Vlptuss, Como mostrado na Justificativa a seguir, a relação quantitativa entre a pressão de va- 

não ao líquido é E : PEDE * 
por, p, quando um excesso de pressão AP é aplicado ao líquido, e a pressão de vapor p 
do líquido na ausência do excesso de pressão é 


p= p*eYnDAPIRT . (4.3) 


Esta equação mostra que a pressão de vapor aumenta quando a pressão que atua sobre a 
fase condensada aumenta. 


(a) (b) 


Fig. 4.11 Pressão pode ser aplicada a uma 
fase condensada, seja (a) pela ação 
mecânica de um pistão, ou (b) por um gás 
inerte de pressurização. Quando há pressão praga = 3 ae 

extra, a pressão de vapor da fase Justificativa 4.1 A pressão de vapor de um líquido pressurizado 


condensada aumenta. 





Para calcular a pressão de vapor de um líquido pressurizado aproveitamos o fato de que, 
em equilíbrio, os potenciais químicos do líquido e do seu vapor são iguais: u(1) = u(g). 
Vem daí que qualquer alteração que preserve o equilíbrio provoca uma alteração em 
p(l) que deve ser igual à alteração em u(g); portanto, podemos escrever du(g) = du(I). 
Quando a pressão P sobre o líquido aumenta de dP, o potencial químico do líquido 
muda de d(l) = V, (l)dP. O potencial químico do vapor muda de du(g) = V.(g)dp, 
onde dp é a variação da pressão de vapor que estamos tentando achar. Se o vapor é 
tratado como um gás perfeito, o volume molár pode ser escrito como V„(g) = RT/p, 
e obtemos 


RTd 
dug) = = 
Pp 


A seguir, igualamos as variações dos potenciais químicos do vapor e do líquido: 


RTd 
“Cy (dP 
p 


Esta expressão poderá ser integrada, se soubermos os limites de integração. 

Quando não há pressão extra sobre o líquido, P (a pressão que atua sobre o liqui- 
do) é igual à pressão de vapor normal, p*; logo, quando P = p* tem-se que p = p*. 
Quando existe uma pressão AP adicional sobre o líquido, de modo que P = p + ÀP, a 
pressão de vapor é p (que queremos achar). Dado que o efeito da pressão sobre a pres- 
são de vapor é pequeno (como será o caso), uma boa aproximação é substituir o p em 
p + AP pelo próprio p*, e tomar como limite superior da integral do segundo mem- 
bro p* + AP. As integrações ficam, então; 


p dp [pP'+AP 

RT| —= VnlDdP 
f p | m 
Jp P 


Dividimos agora ambos os lados por RT e admitimos que o volume molar do líquido 
é o mesmo sobre a pequena faixa de pressões considerada: 


Pdp VAO 
feof dE 








Je pP RT r 5 
Então, as duas integrações são imediatas e levam a 
Vall) 
paap 
P TRE 


que pode ser reescrita sob a forma da eq. 4.3, pois e"* = x, 
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Pressão, a 


Pressão, p 
PY 
8 








Temperatura, T 


Fig. 4.12 Quando se aplica pressão a um 
sistema com duas fases em equilíbrio (em 
a), o equilíbrio é perturbado. Para ser 
restabelecido, é preciso alterar a 
temperatura, fazendo o sistema deslocar-se 
para o ponto b. Então há uma relação entre 
dp e dT que assegura que o sistema 
permanece em equilíbrio quando as duas 
variáveis se alteram. 





llustração 4,1 O efeito da 





pressão aplicada sobre a pressão de vapor da água liquida 


No caso da água, que tem massa específica de 0,997 gema 25°C e portanto volume 


molar de 18,1 cm! mol”!, quando submetida a um aumento de pressão de 10 bar 
(isto é, AP = 1,0 X 10º Pa), 


VmlDAP _ (1,81 x 105 m? mol!) x (1,0x 10º Pa) 1,81x1,0x 10 
RT (83145]K-Imol!)x(298K) 8,3145 x 298 


onde se usou 1 J = 1 Pa m’. Segue que p = 1,0073p*, um aumento de 0,73%. 








Exercício proposto 4.2 Calcule o efeito de um aumento de 100 bar na pressão sobrea 


pressão de vapor do benzeno, a 25°C. A massa específica do líquido, nessa temperatu- 
ra, é 0,879 g em”, [43%] 





4.6 A localização das curvas de equilíbrio 


Podemos achar a localização exata das curvas de equilíbrio — isto é, das curvas cujos pon- 
tos dão as pressões e temperaturas em que duas fases coexistem em equilíbrio — fazendo 
uso do fato de que quando duas fases estão em equilíbrio seus potenciais químicos são 
iguais. Ou seja, quando as fases a e 8 estão em equilíbrio, 


Hal P.T) = Holp T) (4.4) 


A resolução explícita dessa equação para p em função de T leva à equação da curva de 
equilíbrio. 


(a) Coeficiente angular das curvas de equilíbrio 


É mais fácil discutir as curvas de equilíbrio em termos dos seus coeficientes angulares, ou 
seja, da derivada dp/dT. Façamos p e T se alterarem infinitesimalmente, de modo que as 
fases q e B, inicialmente em equilíbrio, continuem em equilíbrio. Os potenciais quími- 
cos das duas fases são inicialmente iguais (pois, inicialmente, as fases estão em equilíbrio). 
Os potenciais químicos continuam iguais quando as condições se alteram e passam para 
um ponto vizinho, sobre a curva de equilíbrio, no qual as duas fases continuam em equi- 
líbrio (Fig. 4.12). Portanto, as variações dos potenciais químicos das duas fases são iguais 
e podemos escrever, dy, = dy. Como, pela eq. 3.49 (dG = Vdp — SdT), sabemos que 
du = —S dT + Vadp para cada uma das fases; temos 


-Samd T+ Va mdP =-Sp md T+ Ve mdP 


onde Sam € Spm São as entropias molares das fases, e V „m € Vgm SãO os respectivos volumes 
molares. Daí, 


trs 


( Vgm ES Vamdp = Sham F Sud T (4.5) 
que se transforma na equação de Clapeyron: 

d AnS 

SA (4.6) 

ERA Vi 


Nesta expressão, AnS = Sam — Sam € Ås V = Vgm ~ Vam São as variações de entropia e de 
volume na transição, respectivamente. A equação de Clapeyron é uma expressão exata 
para o coeficiente angular da curva de equilíbrio e aplica-se a qualquer curva de equilí- 
brio de duas fases de uma substância pura. Sua importância reside no fato de que pode- 
mos usar dados termodinâmicos para prever os diagramas de fases e compreender as suas 


formas. Uma aplicação mais prática é prever como os pontos de fusão e de ebulição se 
modificam devido à aplicação de pressão. 


(b) A curva de equilíbrio sólido-líquido 


A fusão é acompanhada por uma variação de entalpia molar ApH e ocorre a uma tempe- 


ratura T. A entropia molar de fusão em T é, portanto, A,,.H/T (Seção 3.3), e a equação de 
Clapeyron se escreve 
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dp ArH (4.7) 
dT Thu V 
Sólido onde 4,,V é a variação do volume molar que ocorre na fusão. A entalpia de fusão é posi- 
tiva (a única exceção conhecida é a do hélio-3) e a variação de volume é, na maioria dos 
casos, positiva e sempre pequena, Conseguentemente, o coeficiente angular dp/dT é grande 
e, em geral, positivo (Fig. 4.13). 


ssão, p 














E ligo A equação da curva de equilíbrio em p e T pode ser obtida pela integração de dp/dT, 
admitindo-se que AH e Aw, V variam muito pouco com a temperatura e com a pressão 
e que eles podem ser considerados como constantes. Então, se T* for a temperatura de 
fusão na pressão p*, e T a temperatura de fusão na pressão p, a integração será 
Temperatura, T p AnH ct dT 

Fig. 4.13 Uma curva de equilíbrio típica dp= A A T 

entre as regiões de sólido e líquido é PR A tt 

fortemente inclinada. Essa inclinação Portanto, a equação aproximada da curva de equilíbrio sólido-líquido é 

implica que, quando a pressão se eleva, a 

temperatura de fusão também se eleva. A Anus H T 

maioria das substâncias exibe esse e) A AV (4.8) 

comportamento. fus 
Esta equação foi deduzida, pela primeira vez, por um outro Thomson — James Thomson, 
irmão de William Thomson, Lorde Kelvin. Quando T não é muito diferente de T*, o 
logaritmo pode ser aproximado por 

TETS 

Comentário 4.2 In F = nl 1+ )- = 

Cálculos envolvendo logaritmos naturais 

frequentemente se tornam mais portanto; 

simplificados fazendo-se —1 < x < 1, ASH 

In(1l+x)=x—ix+ixt Sex < 1, p=p+—=— (T-T) (4.9) 

uma boa aproximação éln(1 + x) = x. T+ Afus V 


Esta é a equação de uma reta com coeficiente angular muito grande, no plano de p contra 
T (como na Fig. 4.13). 


(c) A curva de equilíbrio líquido-vapor 
A entropia de vaporização na temperatura T é igual a A ,H/T; a equação de Clapeyron 
para a fronteira líquido-vapor é, portanto, 
d Anh 
SPa Enp (4.10) 
dio TA Vo 


Avap 
A entalpia de vaporização é positiva, e A, V é grande e positiva. Portanto, dp/dT é posi- 
tiva, mas tem valor muito menor do que na curva de equilíbrio sólido-líquido. Logo, dT/ 
dp é grande e a temperatura de ebulição é mais sensível à pressão do que a temperatura 


de fusão. 





Exemplo 4.2 Efeito da pressão sobre o ponto de ebulição 





Estime o efeito típico do aumento de pressão sobre o ponto de ebulição de um líquido. 


Método Para usar a eq. 4.10, precisamos estimar o lado direito da equação. No ponto 
de ebulição, o termo em A,,,H/T é a constante da regra de Trouton (Seção 3.3b). Como 
o volume molar do gás é muito maior do que o volume molar do líquido, podemos 
escrever: z 


Aap V= Valg) Fa Va (l!) vz Valg) 
e tomar para V„(g) o volume molar de um gás perfeito (pelo menos nas pressões baixas). 


Resposta A constante da regra de Trouton é 85 J K! mol™'. O volume molar de um 
gás perfeito é cerca de 25 dm’ mol"! a 1 atm e em temperatura pouco superior à am- 
biente. Portanto, 
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Líquido 


Pressão, p 


Gás 





AS er 
Temperatura, T 


Fig. 4.14 Uma curva de equilíbrio típica 
entre as regiões de líquido e vapor. A 
fronteira pode ser considerada como o 
gráfico da pressão de vapor contra a 
temperatura. Observe que, em algumas 
representações dos diagramas de fases, em 
que é usada uma escala logaritmica da 
pressão, a curva de equilíbrio tem a 
curvatura no sentido inverso (veja a Fig. 
4.7). Essa curva de equilíbrio termina no 


ponto crítico (que não aparece no gráfico). 


dp 85 JK! mol! 
dT 25x 10° m°mol™! 





=3,4x 10° Pak! 


Usamos 1J = 1 Pa m‘. O resultado obtido corresponde a 0,034 atm K` ', e então dT/ 
dp =29Katm™. Portanto, para uma variação da pressão de +0,1 atm espera-se uma 
variação aproximada de +3 K na temperatura de ebulição. 





aproveitando a informação da Tabela 3.2 e usando V,(g) = RT/p. [28 K atm”! 





Uma vez que o volume molar de um gás é muito maior do que o volume molar de um 
líquido, podemos escrever A,,,V = V„(g) (veja o Exemplo 4.2). Além disso, se o compor- 
tamento do gás for o de um gás perfeito, V„(g) = RT/p. Essas duas aproximações trans- 
formam a equação exata de Clapeyron em 


dp An 


dT T(RT/p) 


que pode ser reordenada na equação de Clausius-Clapeyron para a variação da pressão 
de vapor com a temperatura: 


din p È del 
dT RT 


(Fizemos, nesta equação, dx/x = d In x.) Semelhantemente à equação de Clapeyron, a 
equação de Clausius-Clapeyron é importante para o entendimento dos diagramas de fa- 
ses, particularmente para a localização e a forma das curvas de equilíbrio líquido-vapor e 
sólido-vapor. Sua importância prática reside em que ela nos permite prever como a pres- 
são de vapor varia com a temperatura e como a temperatura de ebulição varia com a pres- 
são. Por exemplo, se admitirmos, também, que a entalpia de vaporização é independente 
da temperatura, podemos integrar a equação da seguinte maneira: 


ip Ara Paio ENO 
dinp=— o 
Ea RA e ROANT T 





(4.11)° 





onde p* éa pressão de vapor na temperatura T*, e p a pressão de vapor na temperatura T. 


Portanto, como a integral na esquerda é dada por In(p/p*), as duas pressões de vapor estão 
relacionadas como a seguir 


A, JE 1 ] A 
MR e ps pe (412) 
por Sa N E 





A representação gráfica da eq. 4.12 é a curva de equilíbrio líquido-vapor mostrada na Fig- 


4.14. Essa curva não ultrapassa a temperatura crítica T., pois acima dessa temperatura 
não existe a fase líquida. 





Ilustração 4.2 O efeito da temperatura sobre a pressão de vapor de um líquido 





A eq. 4,12.pode ser usada para estimar a pressão de vapor de um líquido em qualquer 
temperatura a partir do ponto normal de ebulição, ou seja, da temperatura em que à 
pressão de vapor é 1 atm (101 kPa). Para o benzeno, como o ponto normal de ebuli- 


ção é 80°C (353 K) e À,,,Hº = 30,8 kJ mol`’ (obtida da Tabela 2.3), calculamos a pres- 
são de vapor a 20°C (293 K) escrevendo 


3,08 x 10! J mol”! ( 1 1 ) o 1 1 ) 
RE 


“83145]K mol? (293K 353K) 83145 (293 353 


e substituindo esse valor na eq. 4.12 com p* = 101 kPa. O resultado calculado é 1? 
kPa. O valor experimental é 10 kPa. 


Liquido 


* Sólido 


Pressão, p 


Gas 


Temperatura, T 


Fig. 4.15 Nas vizinhanças do ponto onde as 
três curvas se encontram (o ponto triplo), 
a curva de equilíbrio sólido-gás tem um 
coeficiente angular maior do que a curva 
de equilíbrio líquido-gás, pois a entalpia de 
sublimação é maior do que a de 
vaporização, e as temperaturas que 
aparecem na equação de Clausius- 
Clapeyron, que dá o coeficiente angular 
das curvas, têm valores próximos. 
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ET A US 
Uma nota sobre a boa prática Como funções exponenciais são muito sensíveis, consti- 


tui-se numa boa prática realizar os cálculos numéricos, semelhantes aos que foram fei- 
tos anteriormente, sem avaliar as etapas intermediárias e usar valores arredondados. 














(d) A curva de equilíbrio sólido-vapor 


A única diferença entre este caso e o anterior é a substituição da entalpia de vaporização 
pela de sublimação, A „H. Como essa entalpia é maior do que a de vaporização (AnH = 
AnH + AnH), O uso da equação nos faz prever um coeficiente angular positivo maior 
para a curva de sublimação do que para a curva de vaporização em temperaturas próxi- 
mas, que ocorre nas vizinhanças do ponto em que elas se encontram, o ponto triplo (Fig. 
4.15). 


4.7 Classificação de Ehrenfest para as transições de fase 


Há muitos tipos diferentes de transição de fase, incluindo os exemplos comuns de fusão 
e de vaporização e os menos comuns das transições sólido-sólido, condutor-supercon- 
dutor e fluido-superfluido. Veremos agora que é possível usar as propriedades termodi- 
nâmicas das substâncias, em especial o comportamento do potencial químico, para clas- 
sificar as transições de fase em diferentes tipos. O esquema de classificação foi proposto 
por Paul Ehrenfest e é conhecido como a classificação de Ehrenfest. 

Muitas transições de fase comuns, como a fusão e a vaporização, são acompanhadas 
por variações da entalpia e do volume. Essas variações têm implicações nos coeficientes 
angulares das curvas dos potenciais químicos das fases, à esquerda e à direita da transi- 
ção. Assim, na transição de uma fase a para outra fase f, temos 


ou, ou 
b ) -| = | = Vem = Voam = Ar 
dp dp \ dp Jr 





(4.13) 


aT ƏT $ r: 


trs 


d d, AH 
(=) -(%] = -Spim + Sam = Arns 
p p 


Como À, Ve ApH são diferentes de zero na fusão e na vaporização, segue-se que nessas 
transições os coeficientes angulares das curvas dos potenciais químicos contra a pressão 
ou a temperatura são diferentes de um lado e do outro da transição (Fig. 4.16a). Em ou- 
tras palavras, as derivadas primeiras dos potenciais químicos em relação à pressão ou à 
temperatura são descontínuas na transição. 

Uma transição em que a derivada primeira do potencial químico em relação à tempe- 
ratura é descontínua é classificada como sendo uma transição de fase de primeira or- 
dem. A capacidade calorífica a pressão constante, C, de uma substância é o coeficiente 
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Fig. 4.16 Variações das grandezas termodinâmicas que acompanham (a) uma transição de fase 
de primeira ordem e (b) uma transição de fase de segunda ordem, 
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Fig. 4.17 A curva À do hélio, onde a 
capacidade calorífica tende ao infinito. A 
forma da curva é a origem da 
denominação transição À. 


angular da curva da entalpia contra a temperatura. Numa transição de fase de primei 
ordem, a entalpia H sofre uma variação finita numa variação infinitesimal de tc ABER, 
ra. Então, na transição, a capacidade calorífica é infinitamente grande. Isto é, na tempe. 
ratura da transição, o calor fornecido provoca a mudança de fase, mas não a variação E 
temperatura. Por exemplo, a água em ebulição mantém a temperatura constante, embo. 
ra receba, continuamente, calor de uma fonte externa. 

Uma transição de fase de segunda ordem, na classificação de Ehrenfest, é aquela em 
que a derivada primeira do potencial químico w em relação à temperatura é contínua 
mas a derivada segunda é descontínua. O coeficiente angular contínuo da curva de p 
contra T (isto é, uma curva que tem a mesma inclinação em ambos os lados da transição) 
implica que o volume e a entropia (e, portanto, a entalpia) não se alteram na transição 
(Fig. 4.16b). A capacidade calorífica é descontínua na transição, mas não é infinitamente 
grande. Um exemplo de transição de segunda ordem é a transição do estado conduto; 
para o supercondutor de metais em temperaturas baixas.” 

A denominação de transição À se aplica a uma transição de fase que não é de primeira 
ordem, mas cuja capacidade calorífica se torna infinita na temperatura da transição. Nos 
casos típicos, a capacidade calorífica do sistema com essa transição começa a crescer bem 
antes da temperatura da transição (Fig. 4.17), e a forma da curva da capacidade calorífica 
contra a temperatura é semelhante à da letra grega lambda. Esse tipo de transição inclui 
as transições ordem-desordem nas ligas, o surgimento do ferromagnetismo e a transição 
fluido-superfluido no hélio líquido. 





Interpretação molecular 4.1 Transições de fase de segunda ordem e transições À 





Um tipo de transição de segunda ordem está associado à modificação da simetria da 
estrutura cristalina de um sólido. Imaginemos que a configuração dos átomos num 
sólido seja a esquematizada na Fig. 4.18a, com uma dimensão (da célula unitária) maior 
do que as duas outras, que são iguais. Essa estrutura cristalina é classificada como 
tetragonal (veja a Seção 20.1, Vol. 2). Imaginemos, além disso, que as duas dimensões 
menores se modifiquem mais significativamente do que a dimensão maior, quando a 
temperatura aumenta. Pode acontecer que, num certo ponto, as três dimensões fiquem 
iguais. Neste ponto, o cristal tem uma simetria cúbica (Fig. 4.18b) e, em temperaturas 
mais altas, a expansão será uniforme nas três dimensões (pois deixa de haver diferen- 
ça entre elas). Houve, então, uma transição da fase tetragonal — cúbica, mas essa tran- 
sição não envolveu descontinuidade das energias de interação entre os átomos ou do 
volume que eles ocupavam, e por isso não é uma transição de primeira ordem. 


Ro 
ü Es La 
| Velocidades 
e 6 º e iguais 
é º 
Fase º Rápida © 
tetragonal Fase / | Velocidades 
° Ed, cúbica a º Iguais 
Rápida P © Velocidades P T 
4 iguais Á 7 
'e j ` 
(a) e b) e 


Fig. 4.18 Uma versão de uma transição de fase de segunda ordem em que (a) uma fase tetragonal 
se expande mais rapidamente em duas direções do que numa terceira e, conseqüentemente, 
atinge uma configuração cúbica. (b) Neste caso, a expansão passa a ser uniforme nas três 
dimensões com a elevação da temperatura. Não há reestruturação dos átomos na temperatura de 
transição, e por isso a entalpia da transição é nula. 


? E É T $ 
Um condutor metálico é uma substância com uma condutividade elétrica que diminui quando a temperatu"? 


aumenta. Um supercondutor é um sólido que conduz eletricidade sem resistència. Veja o Cap. 20 (Vol. 2), para 
mais detalhes. 





Conceitos importantes 






























Fig. 4.19 Transição ordem-desordem. (a) Em T = 0, há 
ordem perfeita, com átomos diferentes ocupando 
alternadamente os sítios da estrutura. (b) Quando a 
temperatura se eleva, os átomos trocam de posição e 
formam-se ilhas de cada espécie na estrutura do sólido. 
Parte da ordem original, porém, sobrevive. (c) Na 
temperatura de transição e acima dela, as ilhas 
distribuem-se aleatoriamente por toda a estrutura da 
amostra, 





, À transição ordem-desordem no latão 8 (CuZn) é um exemplo de transição À. A 
fase estável a baixa temperatura tem uma estrutura ordenada em que se alternam áto- 
mos de Cu e de Zn. A fase estável a temperaturas altas é uma distribuição aleatória 
dos átomos (Fig. 4.19). Em T = 0 a ordem é perfeita, mas aparecem ilhas de desor- 
dem à medida que a temperatura se eleva. As ilhas se formam porque a transição é 
cooperativa, isto é, uma vez ocorrida a troca da posição de dois átomos, é mais fácil 
que haja troca da posição dos átomos vizinhos. As ilhas aumentam de extensão e aca- 
bam por ocupar todo o cristal, na temperatura de transição (742 K). A capacidade ca- 
lorífica aumenta quando a temperatura se aproxima da temperatura de transição, pois 
graças à natureza cooperativa da transição o calor fornecido é cada vez mais empre- 
gado para provocar a transição de fase do que para ser armazenado como movimento 


térmico. 
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Uma fase é uma forma da matéria que é homogênea no que se 
refere à composição química e ao estado físico. 

A temperatura de transição é a temperatura em que duas fases 
estão em equilíbrio. 

Uma fase metastável é uma fase termodinamicamente instável que 
persiste devido ao fato de a transição ser desfavorável cineti- 
camente. 


. Um diagrama de fases é um diagrama mostrando as regiões de 


pressão e de temperatura em que as fases são termodinamicamen- 
te estáveis. 


. Uma curva de equilíbrio é uma curva que separa as regiões num 


diagrama de fases mostrando os valores de p e de T em que duas 


fases podem coexistir em equilíbrio. 
À pressão de vapor é a pressão em que o vapor está em equilíbrio 


com a fase condensada. 
Ebulição é a condição de vaporização livre através de todo o li- 


quido. 


. À temperatura de ebulição é a temperatura em que a pressão de 


vapor de um líquido é igual à pressão externa. 


. À temperatura crítica é a temperatura em que a superficie do lí- 


quido desaparece e acima da qual não existe líquido, seja qual for 
a pressão. A pressão crítica é a pressão de vapor na temperatura 
crítica. 





O) 10. Um fluido supercrítico é uma fase constituída por um fluido den- 

so acima da temperatura crítica. 

C 11. A temperatura de fusão (ou temperatura de congelamento) é a 
temperatura em que as fases líquida e sólida de uma substância 
coexistem em equilíbrio numa determinada pressão. 

12. O ponto triplo é um ponto no diagrama de fases em que as três 
curvas de equilíbrio se encontram e onde as três fases estão em 
equilíbrio entre si. 

O 13.0 potencial químico, 4, de uma substância pura é a energia de 

Gibbs molar da substância. 

O 14. O potencial químico é uniforme em qualquer ponto de um sis- 
tema em equilíbrio. 

O) 15. A variação do potencial químico com a temperatura é dada por 
(du/dT)p = -Sm e com a pressão é dada por (A/p); = Va. 

[ 16. A pressão de vapor na presença de pressão aplicada é dada por 

p=p* EVmAPIRT, 

O 17. A dependência da pressão de vapor em relação à temperatura é 
dada pela equação de Clapeyron, dp/dT = ApS AV. 

O 18. A dependência da pressão de vapor de uma fase condensada em re- 
lação à temperatura é dada pela equação de Clausius-Clapeyron, 
din p/dT = A, HIRT, 

O 19. A classificação de Ehrenfest é uma classificação das transições de 

fase baseada no comportamento do potencial químico, 




















EM CAPITULO QUATRO 


Bibliografia recomendada 
Artigos e livros 


ERA Sabe, Phase transitions, structural. In Encyclopedia of applied 
pltysics ted G.L. Trigg), 13, 373, VCH, New York (1905), 

EM. Sanchez, Order -disorder transitions. In | nevelopedia of applied 

 Phosiested G.L. Trigg), 13, 1. VCH, New York (1995), 


RM. Scholsky, Supercritical phase transitions at very high pressure, 7. 
Chem. Educ. 66, 989 (1989). 


Questões teóricas 


4.1 Discuta as implicações da variação do potencial químico com a tem- 
peratura e a pressão para a estabilidade de uma fase. 


4.2 Sugira uma interpretação fisica dos fenômenos do superaquecimento 
e do super-resfriamento. 


4.3 Discuta o que seria observado se uma amostra de água percorresse 
um caminho em torno e próximo do seu ponto crítico. 


4.4 Use o diagrama de fases da Fig. 4.4 para estabelecer o que seria ob- 
servado quando uma amostra de dióxido de carbono, inicialmente a 1,0 
atm e 298 K, é submetida ao seguinte ciclo: (a) aquecimento isobárico 
(aquecimento a pressão constante) até 320 K; (b) compressão isotérmi- 
ca até 100 atm; (c) resfriamento isobárico até 210 K; (d) expansão iso- 
térmica até 1,0 atm; (e) aquecimento isobárico até 298 K. 


Exercícios 


WD. Callister, Jr, Materials science and engineering, an introduction 
Wiley, New York (2000). 


Fontes de dados e informações” 


É Boublik, V. Pried, and E. Hála, The V apor pressures of puri 
substances, Elsevier, Amsterdam (1984). 


R.C. Weast (ed), Handbook of chemistry and physics, Vol. 81, CRE 
Press, Boca Raton (2004). 


4.5 O uso de fluidos supercríticos na extração de um componente numa 
mistura complexa não está limitado à descafeinização do café. Consulte 
referências na biblioteca e na Internet para preparar uma discussão so 
bre os princípios, vantagens, desvantagens e usos atuais de fluidos 
supercríticos na tecnologia da extração. 

4.6 Explique a importância da equação de Clapeyron e da equação de 
Clausius-Clapeyron. 


4.7 Faça a distinção, nos níveis molecular e macroscópico, entre uma 


transição de primeira ordem, uma transição de segunda ordem e uma 
transição À. 





4.1(a) A pressão de vapor do diclorometano, a 24,1ºC, é 53,3 kPa e sua entalpia 


de vaporização é 28,7 kJ mol”. Estime a temperatura em que a pressão de vapor 
é de 70,0 kPa. 


4.1(b) A pressão de vapor de uma substância, a 20,0°C , é 58,0 kPa e sua entalpia 


de vaporização é 32,7 k] mol”. Estime a temperatura em que a pressão de vapor 
é de 66,0 kPa. 


4.2(a) O volume molar de um certo sólido é 161,0 cm” mol”! no seu ponto de 
fusão, a 1,00 atm e 350,75 K. O volume molar do líquido, no mesmo ponto, é 


163,3 cm” mol”!. A 100 atm, a temperatura de fusão é 351,26 K. Calcule a ental- 
pia e a entropia de fusão do sólido. 


4.21b) O volume molar de um certo sólido é 142,0 cm mol-! no ponto de fusão, / 
a 1,00 atm e 427,15 K. O volume molar do líquido, no mesmo ponto, é 152,6 cm” 


mol”!. A 1,2 MPa, a temperatura de fusão é 429,26 K. Calcule a entalpia e a en- 
tropia de fusão do sólido. 


para 0,891 g cm”. A entalpia de fusão é 10,59 kJ mol”!. Estime o ponto de con- 
gelamento do benzeno a 1000 atm. 


4.5(b) Quando um certo líquido se congela a —3,65ºC, a sua massa específica 
passa de 0,789 gem” para 0,801 g cm”?. A entalpia de fusão é 8,68 kJ mol”! Estime 
o ponto de congelamento desse líquido a 100 MPa, 


Y a.6(a) Em Los Angeles, no mês de julho, a radiação da luz solar incidente no ni- 


vel do solo tem uma densidade de potência de 1,2 KW m-2, ao meio-dia. Uma 
piscina com a área superficial de 50 m? está diretamente exposta ao Sol. Quala 


taxa máxima de evaporação da água da piscina, admitindo que toda a radiação 
incidente é absorvida? 


4.6(b) Considere que a radiação da luz solar incidente no nível do solo tem um 
densidade de potência de 0,87 kW m”?, ao meio-dia. Qual a taxa máxima de eva- 
poração da água de um lago que recebe essa radiação, sendo a área iluminada de 
1,0 ha? (1 ha = 10! m?.) Admita que toda a energia radiante é absorvida. 


~ 4.32) A pressão de vapor de um líquido, no intervalo de temperatura entre 200 /4-7(a) Um vaso aberto contendo (a) água, outro contendo (b) benzeno e um te” 


Ke 260 K, ajusta-se à expressão In(p/Torr) = 16,255 — 2501,8/(T/K). Estime a 
entalpia de vaporização do líquido. 


=p. 4.3(b) A pressão de vapor de um líquido, no intervalo de temperatura entre 200 


K e 260 K, ajusta-se à expressão In(p/Torr) = 18,361 — 3036,8/(T/K). Estime a 
entalpia de vaporização do líquido. 


4.4{a) A pressão de vapor do benzeno, entre 10°C e 30°C, ajusta-se à expressão 


Jog(p/Torr) = 7,960 — 1780/(T/K). Estime (a) a entalpia de vaporização e (b) o 
ponto de ebulição normal do benzeno. 


4.4(b) À pressão de vapor de um líquido entre 15°C e 35°C ajusta-se à expressão 
log(p/Torr) = 8,750 — 1625/(T/K). Estime (a) a entalpia de vaporização e (b) o 
ponto de ebulição normal do liquido. 


4.5(a) Quando o benzeno se congela a 5,5°C, a massa específica passa de 0,879 gem”! 





“Veja Bibliografia recomendada no Cap, 2 para fontes adicionais de dados termo- 
químicos. 





ceiro com (c) mercúrio estão num laboratório de 5,0 m X 5,0 m X 3,0m,a 25°C. 
Qual a massa de cada substância, na atmosfera do laboratório, na hipótese de não 


haver ventilação? (As pressões de vapor são, respectivamente, (a) 3,2 kPa, (b) 13,1 
kPa e (c) 0,23 Pa.) 


4.7(b) Numa certa manhã fria e seca depois de uma geada, a temperatura é de 
—5ºC e a pressão parcial do vapor de água na atmosfera é 0,30 kPa. Haverá su 


blimação da geada? Que pressão do vapor de água garante a permanência do gelo 
sobre o solo? 


4.8(a) O naftaleno, CHp funde-se a 80,2ºC. Se a pressão de vapor do liquido 
for de 1,3 kPa, a 85,8ºC e 5,3 kPa a 119,3ºC, use a equação de Clausius-Clapeyto 


para calcular (a) a entalpia de vaporização, (b) o ponto de ebulição normal e ( 
a entalpia de vaporização no ponto de ebulição. 


4.8(b) O ponto de ebulição normal do hexano é 69,0ºC, Estime (a) a entalpia de 
vaporização e (b) a pressão de vapor a 25°C e a 60°C. 


4.9(a) Calcule o ponto de fusão do gelo sob pressão de 50 bar. Admita que à mass 


específica do gelo, nessas condições, seja, aproximadamente, de 0,92 g cm” | : 
da água líquida, de 1,00 g cm™. 


4,9(b) Calcule o ponto de fusio do gelo sob pressão de 
massa específica do gelo, nessas condiçõe 
e a da água liquida, 0,998 g cm 


19 MPa, Admita que a 


epi aproximadamente, de 0,915 g em 


Problemas” 


Problemas numéricos 


4.1 A dependência entre a pressão de vapor do dióxido de enxofre sólido e a tfm- 
peratura pode ser representada, aproximadamente, por logtp/ Torr) 10,5916 
— 1871,2/(T/K) e para o dióxido de enxofre líquido vale a relação log(p/Torr) = 
8,3186 — 1425,7/( T/K). Estime a temperatura e a pressão do ponto triplo do di- 
óxido de enxofre. 

4.2 Antes da descoberta de que o freon-12 (CF,Cl,) é prejudicial à camada de 
ozônio da atmosfera terrestre, o composto era usado como agente dispersante 
nos recipientes de espuma para barbear, de desodorantes etc, A sua entalpia de 
vaporização, no seu ponto de ebulição normal, de — 29,2ºC, é de 20,25 kJ mol '. 
Estime a pressão que um recipiente de espuma para barbear usando freon-12 teria 
que suportar a 40°C, que é a temperatura de um recipiente exposto à luz solar 
Admita que AnH seja constante no intervalo de temperatura mencionado e igual 
ao seu valor a —29,2ºC, 


4.3 A entalpia de vaporização de um certo líquido é 14,4 kJ mol”! a 180 K, que é 
o seu ponto de ebulição normal. Os volumes molares do líquido e do vapor, nes- 
se mesmo ponto, são, respectivamente, 115 cm! mol”! e 14,5 dm mol”. (a) Es- 
time dp/dT pela equação de Clapeyron e (b) o erro percentual relativo à estima- 
tiva anterior, se o cálculo fosse feito com a equação de Clausius-Clapeyron. 


4.4 Calcule a diferença entre os coeficientes angulares da curva do potencial 
químico contra a temperatura de um lado e do outro (a) do ponto de congela- 
mento normal da água e (b) do ponto de ebulição normal da água. (c) Qual a 
diferença entre o potencial químico da água super-resfriada a —5,0ºC e o poten- 
cial químico do gelo nessa mesma temperatura? 


4.5 Calcule a diferença entre os coeficientes angulares da curva do potencial quí- 
mico contra a pressão de um lado e do outro (a) do ponto de congelamento nor- 
mal da água e (b) do ponto de ebulição normal da água. A 0°C, a massa específica 
do gelo é 0,917 g cm”? e a da água 1,000 g cm~’. A 100°C a massa específica da 
água líquida é 0,958 g cm" e a do vapor de água 0,598 g L`'. Qual a diferença 
entre o potencial químico do vapor de água e o da água líquida, a 1,2 atm e 100°C? 


4.6 A entalpia de fusão do mercúrio é 2,292 kJ mol”, e o seu ponto de congela- 
mento normal é 234,3 K. A variação do volume molar na fusão é de +0,517 cm*° 
mol”!. A que temperatura a base de uma coluna de mercúrio, com 10,0 m de 
altura, será congelada? (Massa especifica do mercúrio líquido, 13,6 g cm?) 
4.7 Através de 250 g de água, inicialmente a 25°C , contidos num bécher termi- 
camente isolado, borbulham lentamente 50,0 dm' de ar seco. Calcule a tempera- 
tura final da água. (A pressão de vapor da água é aproximadamente constante e 
igual a 3,17 kPa, e a capacidade calorífica é de 75,5 J K-' mol”!. Admita que o ar 
não seja aquecido nem resfriado e que o comportamento do vapor de água seja o 
de um gás perfeito.) 

4.8 A pressão de vapor, p, do ácido nítrico varia com a temperatura, como segue: 
100 

170,9 


oc o 20 HO SONO RE ABOmRIO 

plkPa 17,7 27,7 62,3 893 124,9 
Determine (a) o ponto de ebulição normal e (b) a entalpia de vaporização desse 
ácido, 


1,92 6,38 


4.9 A pressão de vapor da carvona (uma cetona com M = 150,2 g mol”!), um 
componente do óleo de hortelã, varia com a temperatura, como segue: 


227,5 


760 


157,3 
100 


Orc 574 1004 133,0 203,5 

plTorr 1,00 10,0 40,0 400 
Determine (a) o ponto de ebulição normal e (b) a entalpia de vaporização da 
carvona, 


*Os problemas assinalados com o simbolo £ foram propostos por Charles Trapp, 
Carmen Giunta e Marshall Cady. 





TRANSFORMAÇÕES FÍSICAS DE SUBSTANCIAS PURAS mm 





41049) Que fração da entalpia de vaporização da água é consumida sa expansão 


do vapor d'água? 


4,10(b) Que fração da entalpia de vaporização do etanol é consumida na expar- q 


são do seu vapor? 





440 Com os dados a seguir, construa o diagrama de fases do benzeno nas vizi- 
nhanças do ponto triplo, a 36 Torre 5,50°C: AH = 10,6 kj mol", AnH = 30,8 
kJ mol”, pls) = 0,89] gem *, p(1) = 0,879 g cm’. 


4.114 Numa investigação sobre as propriedades termofísicas do tolueno [J. Phys. 
Chem, Ref. Data 18, 1565 (1989)], R.D. Goodwin apresentou duas expressões ana- 
líticas para duas curvas de coexistência. A curva da coexistência do sólido com o 
líquido é dada por 


píbar = py/bar + 1000 x (5,60 + 11,727x)x 


onde x = T/T, — |, e a pressão e a temperatura do ponto triplo são p, = 0,4362 
gbar e T, = 178,15 K, respectivamente. A curva líquido-vapor é dada por: 


In(pibar) =-10,418/y+ 21,157 — 15,996y+ 14,0157? —5,0120 
+4,7224(1— y)? 

onde y = T/T, = T/593,95 K. (a) Faça o gráfico das curvas de equilíbrio de fases 
sólido-líquido e líquido-vapor. (b) Estime o ponto de fusão padrão do tolueno. 
(c) Estime o ponto de ebulição padrão do tolueno. (d) Calcule a entalpia-padrão 
de vaporização do tolueno. O volume molar do tolueno líquido no ponto de 
ebulição normal é de 0,12 dm! mol”! e o do tolueno vapor, no mesmo ponto, é 
de 30,3 dm* mol”!. 


4.12 Num estudo sobre a pressão de vapor de clorometano [J. Chem, Eng. Data 
40, 869 (1995)], A. Bah e N. Dupont-Pavlovsky publicaram dados da pressão de 
vapor do clorometano sólido a baixas temperaturas. Alguns dados são apresen- 
tados a seguir: 


T/K 145,94 147,96 149,93 151,94 153,97 154,94 
p'Pa 13,07 18,49 25,99 36,76 50,86 59,56 


Estime a entalpia-padrão de sublimação do clorometano a 150 K. (Considere o 
volume molar do vapor como sendo o de um gás perfeito, e o do sólido como 
desprezível.) 


Problemas teóricos 


4.13 Mostre que na transição entre duas fases sólidas incompressíveis AG é in- 
dependente da pressão. 


4.14 A variação da entalpia é dada por dH = C,dT + Vdp. A equação de 
Clapeyron relaciona dp e dT no equilíbrio, e então a combinação das duas equa- 
ções leva à equação da variação da entalpia sobre a curva de equilíbrio, em fun- 
ção da temperatura. Mostre que, nessas circunstâncias, d(AH/T) = AC, d In T. 


4.15 No método da ‘saturação de um gás’, para a medida da pressão de vapor, 
borbulha lentamente um volume V de gás (medido à temperatura T e à pressão 
p) através do líquido que é mantido à temperatura T. Mede-se a perda de massa, 
m, do líquido. Mostre que a pressão de vapor, p, do líquido, está relacionada com 
a massa molar, M, por p = AmP/(I + Am), onde A = RT/MPV. Mediu-se, por 
esse método, a pressão de vapor do geraniol (M = 154,2 g mol”'), componente 
do óleo de rosas. A 110°C, passaram-se lentamente 5,00 dm? de nitrogênio, a 760 
Torr, através do líquido aquecido. A perda de massa foi de 0,32 g. Calcule a pres- 
são de vapor do geraniol a 110°C. 


4.16 Com a fórmula barométrica (estabelecida no Impacto 11.1), que dá a de- 
pendência entre a pressão atmosférica e a altitude, e com a equação de Clausius- 
Clapeyron, determine como a temperatura de ebulição de um liquido depende 
da altitude e da temperatura. Considere a temperatura ambiente média como: 
20°C e estime o ponto de ebulição da água a 3000 m, 


4.17 A Fig. 4.9 dá a representação esquemática da variação do potencial quimi- 
co das fases sólida, líquida e gasosa de uma substância pura em função da tem- 
peratura. Todas as curvas têm coeficiente angular negativo, mas é pouco prová- 
vel que sejam retas, Deduza uma expressão da curvatura de cada uma delas (es- 
pecificamente, a derivada segunda em relação à temperatura). Hã restrições so- 
bre as curvaturas? Que fase exibe a curva com maior curvatura? 


4.18 A equação de Clapeyron não se aplica às transições de fase de segunda ordem, mas 
há duas equações análogas a ela, as equações de Ehrenfest, que se aplicam, São elas 
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dp A ~-a dp Com = Com 
dT Kh- Nn dT Vala) 
onde a éo coeficiente de expansão, x, a compressibilidade isotérmica, e os indi- 


ces 1 e 2 se referem às duas fases diferentes. Deduza essas duas equações. Por que 
a equação de Clapeyron não se aplica às transições de segunda ordem? 


4.19 Para uma transição de fase de primeira ordem, à qual se aplica a equação de 
Clapeyron, mostre que vale a relação 


ava H 
A 


onde C, = (99/97), é a capacidade calorífica ao longo da curva de equilíbrio das 
duas fases, 


re 


Aplicações: à biologia e à engenharia 


4.20 As proteinas são polipeptídios, polímeros de aminoácidos que podem existir 
sob a forma de uma estrutura ordenada que é estabilizada por uma série de intera- 
ções moleculares. Entretanto, sob certas condições a estrutura compacta da cadeia 
polipeptídica pode colapsar em uma cadeia aleatória. Essa modificação estrutural 
pode ser considerada como uma transição de fases com uma temperatura caracte- 
rística de transição, a temperatura de fusão, Ty que aumenta com o número e a in- 
tensidade das interações intermoleculares da cadeia. Podemos fazer um tratamen- 
to termodinâmico para calcular a temperatura T, quando um polipeptídio em for- 
ma de hélice, mantido estável por ligações hidrogênio, desdobra-se formando uma 
cadeia aleatória. Se um polipeptídio tem n aminoácidos, temos n — 4 ligações hidro- 
gênio para formar uma hélice-a;, a forma mais comum de estrutura helicoidal nas 
proteinas (veja o Cap. 19, Vol. 2). Uma vez que o primeiro resíduo e o último resí- 
duo na cadeia têm movimentos livres, n — 2 resíduos formam uma hélice compacta 
e têm movimentos restritos. Baseando-se nessas idéias, pode-se escrever que a ener- 
gia de Gibbs molar de desdobramento de um polipeptídio com n = 5 é dada por 


AGo=(n- 9)ApH,—(n—2)TApSy 


onde ApH m e AnS,, São, respectivamente, a entalpia e a entropia molares de dis- 
sociação de ligações hidrogênio em um polipeptídio. (a) Justifique a forma da 
equação da energia de Gibbs de desdobramento. Isto é, por que os termos de 
entalpia e entropia são escritos,respectivamente,como (n — 4)A,H, e (n — 
2)AySmt (b) Mostre que T; pode ser escrita como 


_(n—4)ApHm 
“(mn 2)Ah Sm 


(c) Faça um gráfico de T/(AHr/AnSm) para 5 = n = 20. Para que valor de n T, 
varia menos de 1% quando n aumenta de uma unidade? 


f 


4.21% O uso de fluidos supercríticos na fase móvel em SFC depende de suas pro- 
priedades como solventes não-polares. O parâmetro de solubilidade, 8, é defini- 





do como (AU uol Vn) "^, onde AU ua €a energia de coesão do soh 


Ente, ou se 
` tei i ; ja 
a energia necessária para aumentar isotermicamente o volume do A 


olvente até 





um valor infinito, O dietil-éter, o tetracloreto de carbono e a dioxana apresen 
FA ai en 
tam faixas do parâmetro de solubilidade de 7-8, 8-9 e 10-11, respectivamem 
; 

(a) Obtenha uma equação prática para o cálculo das isotermas que mostr 


i RE as ar ama 
variação da energia interna reduzida, AU, (T V,), definida por 


UT V) — UT) 

PV 
(b) Trace um gráfico de AU, contra p, para as isotermas T, = 1, 1,2 e 1,5m 
faixa de pressão reduzida para o qual 0,7 = V, = 2. (c) Trace um gráfico de ; 
contra p, para as isotermas T, = 1 e 1,5 do dióxido de carbono na faixa de pres. 
são reduzida para o qual 1 = V, = 3. Em que faixa de pressão, a T, = 1, o di 
xido de carbono terá propriedades de solvente semelhantes às do tetraclorem, 


de carbono líquido? (Sugestão. Use um programa matemático ou uma planilh, 
eletrônica.) 


AUT, V) = 


4.22} Uma substância tão conhecida como o metano ainda é objeto de muin 
investigação, pois é um importante componente do gás natural, um combusti 
vel fóssil largamente usado. Friend et al. publicaram uma revisão dos dados 
termofísicos do metano [D.G. Friend, J.F. Ely e H. Ingham, J. Phys. Chem. Ref 
Data 18, 583 (1989)], que incluem os dados seguintes descrevendo a curva de 
equilíbrio entre as fases líquida e vapor: 


T/K 100 108 110 112 114 120 130 140 150 160 170 


1% 
pMPa 0,034 0,074 0,088 0,104 0,122 0,192 0,368 0,642 1,041 1,593 2,329 4,5) 


(a) Faça o gráfico da curva de equilíbrio líquido-vapor. (b) Estime o ponto de 
ebulição padrão do metano. (c) Estime a entalpia-padrão de vaporização do 
metano. O volume molar do metano líquido, no ponto de ebulição padrão, é 
3,80 X 107? dm* mol”! e o do vapor, no mesmo ponto, é 8,89 dm' mol”. 


4.234 O diamante, um alótropo do carbono, é a substância mais dura e o me- 
lhor condutor de calor que se conhece. Por essas razões, diamantes são largamente 
usados em aplicações industriais que necessitam de forte abrasão. Infelizmente, 
é difícil sintetizar o diamante a partir de alótropos de carbono que são encontra 
dos com mais facilidade, como, por exemplo, a grafita. Para ilustrar esse ponto, 
calcule qual a pressão necessária para converter, a 25°C, a grafita em diamante 
Os dados que são apresentados a seguir valem 25°C e 100 kPa. Admita que o 
volume específico, V, e a compressibilidade isotérmica, xp sejam constante 
diante da variação de pressão. 


Grafita Diamante 
A;GºH(kJmol!) 0 +2,8678 
ViMcm? g’) 0,444 0,284 
Kr/kPa 304x 108  0,187x10® 


Misturas simples 


O capítulo começa desenvolvendo o conceito de potencial químico a fim de mostrar que se tra- 
ta de um caso particular de uma classe de propriedades denominadas grandezas parciais mo- 
lares. Depois, a exposição mostra como o potencial químico de uma substância serve para 
descrever as propriedades físicas das misturas. O princípio fundamental subjacente em toda a 
exposição é o da igualdade do potencial químico de uma substância em todas as fases de um 
sistema em equilíbrio. Com o apoio de duas observações experimentais, a lei de Raoult e a lei 
de Henry, veremos como se exprime o potencial químico em termos da fração molar de uma 
substância numa mistura. Com esse resultado, calculamos o efeito que o soluto exerce sobre 
certas propriedades termodinâmicas de uma solução. Essas propriedades incluem o abaixa- 
mento da pressão de vapor do solvente, a elevação do ponto de ebulição do solvente, o abai- 
xamento do ponto de congelamento do solvente e a pressão osmótica da solução. Finalmente 
veremos como o potencial químico de uma substância numa mistura real qualquer pode ser 
expresso em termos de uma propriedade conhecida como atividade, Veremos como medir a 
atividade, e terminaremos a exposição com uma discussão da definição dos estados-padrões 
de solutos e de solventes e como as interações ion-ion são levadas em conta nas soluções ele- 


trolíticas. 


À química opera com misturas, incluindo misturas de substâncias que podem reagir umas 
com as outras. Portanto, nós precisamos generalizar os conceitos introduzidos para lidar 
com sistemas constituídos por substâncias que estão misturadas. Como primeiro passo 
para abordar, posteriormente, as reações químicas (que serão vistas no Cap. 7), vamos 
analisar as misturas de substâncias que não reagem. Neste momento, trataremos princi- 
palmente de misturas binárias, que são misturas de dois componentes, À e B. Devemos, 
portanto, muitas vezes ser capazes de simplificar as equações matemáticas obtidas, fazendo 
uso da relação x, + xp = 1. 


A descrição termodinâmica das misturas 


Já vimos como a pressão parcial, que é a contribuição de um componente à pressão total 
de uma mistura de gases, serve para discutir as propriedades das misturas gasosas. Para 
uma descrição geral da termodinâmica das misturas é indispensável introduzir outras 
Propriedades “parciais” semelhantes à pressão parcial. 


5.1 Grandezas parciais molares 


À propriedade parcial molar mais fácil de visualizar é o ‘volume parcial molar”, a contri- 
Uição que um componente de uma mistura faz para o volume total de uma amostra. 


(a) Volume parcial molar 

Imaginemos um grande volume de água pura, a 25°C. Quando a esse volume se adiciona 
1 mol de H,O, há um aumento de 18 cm’, e podemos dizer que 18 cm" mol”! é o volume 
molar da água pura. Porém, se juntarmos 1 mol de H,O a um grande volume de etanol 
Puro, o aumento de volume é de somente 14 cm’. À razão da diferença entre os dois au- 
mentos de volume está no fato de o volume ocupado por um determinado número de 
moléculas de água depender da natureza das moléculas que as envolvem. No segundo 
caso, há muito mais etanol presente, de modo que cada molécula de H,O está envolvida 
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Etanol 


= 
o 


Volume parcial molar da água, V(H,0)/(cm” mot") 
a 





(low (MIS) AHO? HED ‘Ioue op sejou resed aunor 
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[FS to 
o 0,2 04 0,6 0,8 1 


Fração molar do 
etanol, x(C.H.0H) 


Fig. 5.1 Volumes parciais molares da água e 
do etanol a 25°C. Observe que as escalas 
verticais são diferentes (a da água à 
esquerda e a do etanol à direita). 


Volume, V 





| Ja b 
O Número do moles de A, m 





Fig. 5.2 O volume parcial molar de uma 
substância é o coeficiente angular da curva 
do volume total da amostra contra a 
composição. Em geral, as grandezas 
parciais molares variam com a 
composição, como mostram os 
coeficientes angulares diferentes nos 
pontos de composição a e b, Observe que o 
. volume parcial molar em b é negativo: o 
volume total da amostra diminui com a 
adição de A, 


por moléculas de etanol, e o agrupamento das moléculas faz com que 0 aumento de 
lume, pela adição de H,O, seja de apenas 14 cm’, Essa grandeza, 14 cm" mol ', éo Pr 
me parcial molar da água no etanol puro. Em geral, o volume parcial molar de uma sub 
tância A numa mistura é a variação de volume da mistura por mol de A adicic ado à o 
grande volume da mistura. T 

Os volumes parciais molares dos componentes de uma mistura variam com a comp 
sição, pois as vizinhanças de cada tipo de molécula se alteram à medida que a composi 
ção passa da de A puro para a de B puro. É essa modificação do ambiente de cada mok 
cula, e, portanto, das forças que atuam entre as moléculas, a responsável pela Variação 
das propriedades termodinâmicas de uma mistura em função da composição. Na Fig.5 7 
mostramos os volumes parciais molares da água e do etanol sobre toda faixa de compo. 
sições possíveis, a 25°C. 

A definição formal do volume parcial molar, V, de uma substância J em uma deter 
minada composição é: 


ye í =| y 
Es on; Ba 


por 





onde o índice n’ significa que os números de moles de todas as outras substâncias pre. 
sentes são constantes.’ O volume parcial molar é o coeficiente angular da curva do volu. 
me total da mistura em função do número de moles de J, quando a pressão, a temperatu- 
ra e os números de moles dos outros componentes são constantes (Fig. 5.2). O valor do 
volume parcial molar depende da composição, como vimos no caso da água e do etanol 
Pela definição da eq. 5.1, quando a composição de uma mistura for alterada pela adição 
de dn, de A e de dn, de B, então o volume total da mistura se altera por 


av ƏV F ( m) 
=|| = + 
fe ia dn 


pm PT 


o 





dng = Vidn, + Vadng (52) 


Desde que a composição seja mantida constante quando os números de moles de A eb 
aumentam, o volume final de uma mistura pode ser calculado por integração. Como os 
volumes parciais molares são constantes (pois a composição é mantida constante na in- 
tegração), podemos escrever 


PA "e "a w] 
ve] V,dn, + | Vadng= Va| dna+ vf drp 
0 0 0 0 

= Vana + Voip (53) 
Embora tenhamos considerado as duas integrações como sendo dependentes (para prè 
servar a composição constante), como V é uma função de estado, o resultado final na êq 
5.3 é válido independente de como a solução é preparada na realidade. 

Volumes parciais molares podem ser medidos de diversas maneiras. Um dos método 
consiste em medir a dependência entre o volume e a composição e ajustar o volume ob: 
servado a uma função do número de moles de um dos componentes. Uma vez que a fur- 
ção seja encontrada, seu coeficiente angular pode ser determinado em qualquer compo 
sição de interesse através da derivação. 





Ilustração 5.1 A determinação do volume parcial molar 


As medidas do volume total de uma mistura água/etanol, a 25°C, contendo 1,000 kg 
de água, são ajustadas pelo seguinte polinômio 
= 1002,93 + 54,6664x— 0,363 94x? + 0,028 256xº 


onde v = V/cm’, x = n;/mol, e n é o número de moles de CH,CH,OH presente. 0 
volume parcial molar do etanol, V, é, portanto, 





'A recomendação da TUPAC é a de simbolizar uma grandeza parcial molar por X, mas somente quando Li 
possibilidade de confusão com a grandeza X. Por exemplo, o volume parcial molar do NaCl em água pos 
escrito V(NaCI, ag) para poder ser distinguido do volume da solução, V(NaCI, ag). 


MISTURAS SIMPLES n5 


56 


/ òV A Vlem!) dv 
V= 5) S man) cm’ mol! = =) 
Bite Jyt, SOMO) pr, A x ),, 


Então, como 
55 


d 
a = 54,6664 — 2(0,36394)x+ 3(0,028256)x? 
xX 


concluímos que 
V;/(cm° mol!) = 54,6664 — 0,72788x + 0,0847682 
A Fig. 5.3 é um gráfico desta função. 





Volume parcial molar, V,/(cm° mot- ') 








Exercício proposto 5.1 A 25°C, a massa específica de uma solução a 50% ponderais de 
s35 E O etanol em água é 0,914 g cm”?. O volume parcial molar da água nessa solução é 17,4 
cm” mol”! Qual o volume parcial molar do etanol? [56,4 em” mol" 








x 





fig. 5.3 Volume parcial molar do etanol 

expresso pelo polinômio da Ilustração 5.1. Os volumes molares são sempre positivos, mas as grandezas parciais molares não o 
[=4 Exploração Usando os dados da são, necessariamente. Por exemplo, o volume parcial molar limite do MgSO, em água 
É Ilustração 5.1, determine o valor de (isto é, o volume parcial molar quando a concentração tende a zero) é — 1,4 cm? mol”!, o 
b para o qual V; tem um valor mínimo. que significa que a adição de 1 mol de MgSO, a um grande volume de água provoca uma 
diminuição de 1,4 cm” no volume total. A contração da mistura é provocada pelo rompi- 
mento, causado pelo sal, da estrutura aberta da água no processo de hidratação dos íons, 

o que leva à ligeira contração da solução. 


(b) Energia de Gibbs parcial molar 


O conceito de grandeza parcial molar pode ser aplicado a qualquer função de estado ex- 
tensiva. Para uma substância em uma mistura, o potencial químico é definido como a 
energia de Gibbs parcial molar: 


aG 
m= TA [54] 
dn, Tn 

Ou seja, o potencial químico é o coeficiente angular da curva da energia de Gibbs contra 
o número de moles do componente J, com a pressão e a temperatura constantes (e tam- 
bém os números de moles dos outros componentes da mistura) (Fig. 5.4). Para uma subs- 
tância pura, podemos escrever que G = G} mi neste caso, o potencial químico é simples- 
mente a energia de Gibbs molar da substância, como usamos no Cap. 4. 

Pelo mesmo raciocínio que levou à eg. 5.3, a energia de Gibbs total de uma mistura 
binária é 

G= n, l, + phig (5.5) 


onde u, € Hy são os potenciais químicos na composição da mistura, Isto é, o potencial 
químico de uma substância numa mistura é a contribuição dessa substância para a ener- 
gia de Gibbs total da mistura, Como os potenciais químicos dependem da composição (e 
da pressão e da temperatura), a energia de Gibbs de uma mistura pode se alterar quando 
essas variáveis mudam, e para um sistema com os componentes À, B, etc., a equação 
dG = Vdp — S dT fica 


Energia de Gibbs, G 











a b 
O Numero de moles de A, n, dG= Vdp- SdT+ udn, + Hpdnp + +++ (5.6) 
Fig. 5.4 O potencial químico de uma Esta expressão é a equação fundamental da termodinâmica química. Neste e nos dois 


substância é o coeficiente angular da curva cn os seguintes, iremos analisar seus resultados e consequências. 


da energia de Gibbs total de uma mistura ado 
t A pressão e temperatura constantes, a eg. 5.6 simplifica-se para 
em função do número de moles da P E raS p. P 


substância de interesse na mistura. Em dG= udn, + Hpdrp +++ (5.7) 
geral, o potencial químico varia com a 

composição, como mostram os dois Vimos, na Seção 3.5e, que, nas condições mencionadas, dG = dw, ms Portanto, a tempe- 
coeficientes angulares nos pontos de ratura e pressão constantes, 

composição a e b. Nos dois casos, os 

Potenciais químicos são positivos. dw, max = Hadna + Hpdrp +++ (5.8) 
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Isto é, o trabalho extra ou adicional (diferente do de expansão) pode provir da 
da composição do sistema, Por exemplo, numa célula eletroquímica, monta-se um E 
positivo tal que é possível a ocorrência de uma reação química em dois sitios distime 
(os dois eletrodos). O trabalho elétrico da célula pode ser atribuído à modific É 
composição à medida que os produtos se formam à custa dos reagentes. 


altera 


ação h 


(c) O significado mais amplo do potencial químico 
O potencial químico tem um conteúdo mais amplo do que mostrar como G varia com; 
composição. Como G = U + pV — TS e, portanto, U = —pV + TS + G, uma Variação 
infinitesimal de U para um sistema de composição variável pode ser escrita como: 
dU=-pdV- Vdp+ SdT+ TdS+ dG 
=-pdV- Vdp+ SdT+ TdS+ (Vdp— SdT+ Hadna + Updng ++") 
=-pdV+ TdS+ adna + Upd +: - 


Esta expressão é a generalização da eq. 3.43 (dU = TdS — pdV) para sistemas de compo. 
sição variável. A volume e entropia constantes, vem que 





dU= dn, + Uadng+ e (5,9) 
e então 
9U 
u =| E (510) 
J 
Ən Ssv 


Portanto, não apenas o potencial químico mostra como G varia com a composição, mas 
também como a energia interna se altera com a composição (porém em condições dife- 
rentes). Da mesma forma é fácil demonstrar que 


3H dA E 
(a) i= | (b) m= a (sai 
an Jspr dm Jyry 


Vemos então que | mostra como todas as propriedades termodinâmicas extensivas U 
H, A e G dependem da composição. Esta é a razão de o potencial químico ser tão impor- 
tante na química. 


(d) A equação de Gibbs-Duhem 
Como a energia de Gibbs total de uma mistura binária é dada pela eq. 5.5 e como os pò- 
tenciais químicos dependem da composição, a variação de G num sistema binário, quando 
há uma variação infinitesimal de composição, é dada por 

dG=ydn, + Updny+ nad Ha + nad ty 


Entretanto, vimos que, a pressão e temperatura constantes, a variação da energia d 
Gibbs é dada pela eq. 5.7. Como G é uma furição de estado, as duas equações devem s 
idênticas uma à outra; então, a pressão e temperatura constantes 
E 
nadh, + ngdul = 0 (5.123 


Esta equação é um caso especial da equação de Gibbs-Duhem: 
Sondu=0 (5.12b 
j 


O significado da equação de Gibbs-Duhem é que o potencial químico de um comp? 
nente numa mistura não pode se alterar independentemente dos potenciais químicos do 
outros componentes. Numa mistura binária, se um dos potenciais químicos aument®' 
outro deve diminuir, com as duas variações relacionadas por 


Essa mesma conclusão vale para todas as grandezas parciais molares nas misturas binán” 
a 3 o 
A Fig. 5.1 mostra, por exemplo, que, quando o volume parcial molar da água aumeniè 


Comentário 5.1 
A concentração molar (coloquialmente, 


“molaridade'[)] ou c;) é o número de 


moles do soluto dividido pelo volume 
da solução. Geralmente é expressa em 


moles por decímetro cúbico (mol 


dm”). Escrevemos & = | moldm”*. A 
molalidade, b, é o número de moles do 
soluto dividido pela massa do solvente. 


Geralmente é expressa em moles por 
quilograma do solvente (mol kg”'). 
Escrevemos b° = 1 mol kg '. 


VIK,SO,)/(cm* mol ') 
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Fig. 5.5 Volumes parciais molares dos 


componentes da solução aquosa de sulfato 


de potássio. 
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Mm. 


do etanol diminui, Além disso, como a eg. 5.13 mostra, e como podemos ver na Fig 5.1, 
uma pequena modificação do volume parcial molar de A corresponde a uma grande 
modificação do volume parcial molar de B se a razão n,/ng for grande, mas o oposto ocorre 
quando essa razão é pequena, Na prática, a equação de Gibbs-Duhem é usada para deter- 
minar o volume parcial molar de um componente de uma mistura binária a partir das 


medidas dos volumes parciais molares do outro componente da mistura. 





Exemplo 5. 1 Aplicação EE equação de Gibbs-Duhem 





Os valores apamat do volume parcial molar do K,SO,(aq), a 298 K, são ajusta- 
dos pela expressão 

vp =32,280 + 18,216x12 
onde v, Vk so,/(cm° mol”!) e x é o valor numérico da molalidade do K,SO, (x = b/i”; 
veja o Comentário 5.1). Usando a equação de Gibbs-Duhem, deduza a equação do vo- 
lume parcial molar da água na solução. O volume molar da água pura, a 298 K, é 18,079 
cm” mol”, 
Método Representaremos o K,SO,, o soluto, por B, ea H,O, o solvente, por A. A equa- 
ção de Gibbs-Duhem para os volumes parciais molares dos dois componentes é md V, 
+ nydVy = 0. Essa relação implica que dv, = —(ny/n,)dw, e, portanto, v, pode ser 
encontrado pela integração: 


* ng 
v= vÀ- |— dvg 
n 
A 


onde wf = V,/(cm? mol-!) é o valor numérico do volume molar de A puro. A primei- 
ra providência para a integração é mudar a variável v, para x = b/b" e, então, fazer a 
integração do lado direito entre os limites x = 0 (B puro) e a molalidade de interesse. 


Resposta Segue-se da informação dada no problema que, com B = K,SO, duy/dx = 
9,108x'2, Portanto, a integração que se quer é 


bho? n 
m=} -9 sos | 2 dx 
o Ta 


Entretanto, a razão entre os números de moles de A (H,O) e de B (K.SO,) está relacio- 
nada à molalidade de B, b = n,/(1 kg de água) en, = (1 kg de água)/M,, onde M, é a 
massa molar da água, por 





Po t o PaM o E oh 
n, (1kg/M, 1kg 
Vem então que 
bh? 
- oema | xldx= v% — 419,108 M, b° (b/b )’®2} 
0 


Segue então, substituindo-se os dados (incluindo M, = 1,802 X 107? kg mol-!, a massa 
molar da água), que 
Val(cm? mol™) = 18,079 — 0,1094(b/b")*? 
Na Fig. 5.5 os volumes parciais molares estão representados em função de b. 
neo as 
Exercício proposto 5.2 Repita os cálculos anteriores para o caso de um sal Epea 


qual Vy/(cm* mol™') = 6,218 + 5,146b — 7,147. 
[Vem mol!) = 18,079 — 004646 + 0,08598] 


5.2 A termodinâmica das misturas 


A dependência entre a energia de Gibbs de uma mistura e a composição da mistura é dada 
pela eq. 5.5. Sabemos que, a temperatura e pressão constantes, os sistemas tendem à menor 
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energia de Gibbs possível. As duas observações permitem que se aplique a termodinan 
ca à discussão das variações espontâneas de composição, como ocorre quan 
ram duas substâncias. Um exemplo simples de um processo e 


lo se Misty 
de dois gases colocados num mesmo recipiente. A mistur: 


spontâneo de mistur 





$ a ég 
a dos dois gases é espontâne. 


A ArI 5 ae 
por isso, deve corresponder a uma diminuição de G. Veremos agora como exprimir 
ç | "quan 





titativamente essa idéia. 


T. Pa Pacom p, + p, = p 


(a) A energia de Gibbs da mistura de gases perfeitos 








Sejam n, € np Os números de moles de dois gases perfeitos A e B contidos em dois recipi. 
Fig. 5.6 O esquema para o cálculo das entes. Os dois gases estão à temperatura T e sob a pressão p (Fig. 5.6). Os potenciais qui. 
funções termodinâmicas da mistura de micos dos dois gases correspondem aos potenciais químicos dos gases ‘puros’ que são 
dois gases perfeitos. obtidos pela aplicação da definição u = G, à eg. 3.57: 








o Pp E 
o | u=u' +RTin— (5.149) 
| P 
| onde u° é o potencial químico padrão, ou seja, o potencial químico do gás puro na pres 
Já | | são de 1 bar. A notação fica muito mais simplificada se p simbolizar a pressão em relação 
` | ] a p°, isto é, se substituirmos p/pº por p, pois então podemos escrever que 
$ f u=uº+RTinp [5.14b|º 
E 04 / As equações em que vale essa convenção serão identificadas como {1 ), {2}... Para usá 
S | y / las, é preciso substituir p pelo quociente plp°. Na prática, isto significa usar o valor nu- 
B il mérico de p em bar. A energia de Gibbs do sistema total é dada pela eg. 5.5: 
O G;= n Ha + Ny ly = nalha + RTIn p) + ngluç + RT In p) [5.15/º 
Depois da mistura dos dois gases, as pressões parciais dos gases são p} e pp sendo p, + 
Pp = p. A energia de Gibbs total assume então o valor 
-084 os i G= na(uia + RTIn pa) + ng(Ug + RTIn pp) [5.16 
Fração molar de A, x, A diferença G; — G, a energia de Gibbs de mistura, A,,G, é, portanto, 
Fig. 5.7 A energia de Gibbs de mistura de ARG Rim Pa +n RTIn Ps (5.17) 
dois gases perfeitos e (como discutiremos is à p É p 
adiante) de dois líquidos que formam uma 


solução ideal. A energia de Gibbs de 


Podemos agora substituir n, por xn, onde n é o número total de moles de A e B, e usarà 
mistura é negativa para qualquer 


relação entre pressão parcial e fração molar (Seção 1.2b) para escrever p;/p = x, para cada 


composição e qualquer temperatura, de componente, o que dá 

modo que os gases perfeitos misturam-se 5 18} 
A „G= + (5.1 

espontaneamente em quaisquer Ami G= NRTC, In x + xp ln xp) 

proporções. 


Como as frações molares são sempre menores do que 1, os logaritmos nesta equação são 
negativos e AG < 0 (Fig. 5.7). A conclusão de Ami¿G ser negativa, para todas as compo 

contra x, em diferentes sições, confirma que os gases perfeitos se misturam espontaneamente em quaisquer pro” 
temperaturas, na faixa de 298 K a 500 K. 


porções. Essa equação mostra também outros aspectos quantitativos do processo que vi 
Para que valores de x, o AG depende além da observação trivial da misturação. 
mais fortemente da temperatura? 


Exploração Trace os gráficos de A mG 








Exemplo 5.2 Cálculo da energia de Gibbs de mistura 






30moldeH, | 1,0 moldeN, 





Um recipiente está dividido em dois compartimentos iguais (Fig. 5.8). Um deles tem 
3,0 mol de H,(g), a 25°C; o outro tem 1,0 mol de N;(g), a 25°C. Calcule a energia de 


Gibbs de mistura quando se remove a separação entre os dois compartimentos. Ad: 
mita que o comportamento dos gases seja o de gás perfeito. 







3p p 


30moldoH, 1,0 molde N, 


PH)=łp PN)=}p 
2p 









Método A eq. 5.18 não pode ser usada diretamente, pois os dois gases estão inicial 
mente em pressões diferentes. Calculamos a energia de Gibbs inicial a partir dos P” 
tenciais químicos. Para isso, necessitamos da pressão de cada gás. Vamos considerar? 
como sendo a pressão do nitrogênio; então, a pressão do hidrogênio, como múltiP ; 
de p, pode ser determinada a partir da lei dos gases perfeitos. i culamos 

Fig. 5.8 Os estados inicial e final no cálculo E P E B Depois, cal 


: P S energia do sistema quando a separação é removida. O volume di uplica cê 
Ge did Gibbs de mistura de dois res e ressão a ial cai v a E Cod P 
gases em pressões iniciais diferentes. pi p parcial cai à metade. 
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Fig. 5.9 A entropia de mistura de dois gases 
perfeitos e (como discutiremos mais 
adiante) de dois líquidos que formam uma 
solução ideal. A entropia aumenta para 
qualquer composição e qualquer 
temperatura, de modo que os gases 
perfeitos misturam-se espontaneamente 
em quaisquer proporções. Como não há 
transferência de calor para as vizinhanças 
quando gases perfeitos se misturam, a 
entropia das vizinhanças do sistema não se 
altera, Por isso, o gráfico também mostra a 
variação de entropia do sistema mais a das 
vizinhanças quando ocorre a mistura dos 


< k 








0,5 1 
Fração molar de A, x 


gases. 
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Resposta Sendo p a pressão do nitrogênio e 3p a pressão do hidrogênio, a 
Gibbs inicial é; 

G; = (3,0 mol) {u° (H,) + RT In 3p} + (1,0 moliu" (N) + RTIn p} : 
Quando a partição é removida e cada gás ocupa o dobro do volume original, a pressão 
parcial do nitrogênio cai para %p e a do hidrogênio para $p. Portanto, a energia de 
Gibbs passa a Eva 

G;= (3,0 mol)fu”(H,) + RT In 4p} + (1,0 mol){u" (N,) +RTIn4p} 

A energia de Gibbs de mistura é a diferença entre as duas expressões anteriores: 
à l 
G=(3,0 morria 22] + (1,0 mol)RTIn (2) 
3p p 
=-(3,0 mol)RT In2 — (1,0 mol)RT In2 
=-(4,0 mol)RT In2 =-6,9 kJ 
Neste exemplo, o valor da A,,,G é dado pela soma de duas parcelas: a parcela da mis- 
tura e a parcela da modificação da pressão dos dois gases até a pressão final, 2p. Quan- 
do 3,0 mol de H, misturam-se com 1,0 mol de N, na mesma pressão, com os volumes 
dos vasos ajustados de acordo, a variação da energia de Gibbs é —5,6 kJ. 





À, 


mis’ 





Exercício proposto 5.3 Suponhamos que 2,0 mol de H, a 2,0 atm e 25°C e 4,0 mol de 
N, a 3,0 atm e 25°C sejam misturados a volume constante. Calcule AnG. Qual seria o 
valor de A „G se as pressões iniciais dos dois gases fossem iguais? [—9,7 kJ, —9,5 kJ] 


mis 





(b) Outras funções termodinâmicas de mistura 
Como (9G/9T)p,n = —S, segue-se imediatamente da eq. 5.18 que, para uma mistura de 
gases perfeitos, a entropia de mistura, Å mi6, é 


~â dA iG 
A sa| e =-nR(x, In x4 + xp 1n xp) 


mis” 
om Pining 
Como In x < 0, a entropia de mistura AmS > 0 para quaisquer composições (Fig. 5.9). 
Por exemplo, para números de moles dos gases iguais, temos x, = x, = 3 € obtemos Am5 
= nR In 2, com n sendo o número total de moléculas dos gases. Esse aumento de entro- 
pia é o que se espera, pois quando um gás se mistura com outro o sistema fica mais de- 


(5.19)° 


sordenado. 
Podemos calcular a entalpia de mistura (a variação de entalpia no processo de mistu- 


ra), AH, isotérmica e isobárica, de dois gases perfeitos a partir de AG = AH — TAS. 


mis 


Segue-se, a partir das eqs. 5.18 e 5.19, que 


Amis H=0 (5.20)º 
A entalpia de mistura é nula, como se espera para um sistema em que não há interações 
entre as moléculas que formam a mistura gasosa. Conclui-se então que a força motriz da 
misturação espontânea dos dois gases provém, exclusivamente, do aumento da entropia 


do sistema, pois a entropia das vizinhanças não se altera, 


5.3 Os potenciais químicos dos líquidos 


A fim de discutir as propriedades de equilíbrio das misturas líquidas, precisamos saber 
como a energia de Gibbs de um líquido varia com a composição. Para chegar a esse resul- 
tado, usamos o fato de que o potencial químico de uma substância presente como vapor 
em equilíbrio com o líquido deve ser igual ao potencial químico da substância na fase 


líquida. 


(a) Soluções ideais 
Identificaremos as grandezas pertinentes às substâncias puras pelo sobrescrito *, de modo 


que o potencial químico de A puro será escrito como w}, e como a} (l) quando for pre- 
ciso realçar que A é um líquido, Como a pressão de vapor de um liquido puro é P} vem 
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Fig. 5.10 No equilíbrio, o potencial 


químico da substância À na fase gasosa é 


igual ao potencial químico da mesma 
substância na fase condensada. Essa 
igualdade se manterá se também houver 
um soluto presente. Como o potencial 


químico de A no vapor depende da pressão 
parcial de A no vapor, o potencial químico 
de A no líquido pode ser relacionado à sua 


pressão parcial de vapor. 


da eq. 5.14 que o potencial químico de A no vapor (considerado como um gás perfeito) 
é gy + RT In pá (onde p, deve ser interpretado como a pressão relativa p,/pº). No equi. 
líbrio, os dois potenciais químicos são iguais (Fig. 5.10), de modo que podemos escrever: 


UÄ =H +RTIn pk {5.21} 


Se outra subståncia, um soluto, por exemplo, também estiver presente no líquido, o po- 
tencial químico de A no líquido é , e a sua pressão de vapor é p,. O vapor e o solvente 
continuam em equilíbrio; assim, 





Ha =UR + RTIn ps 


Combinamos agora as duas equações anteriores para eliminar o potencial químico pa- 
drão do gás. Para fazer isso, escrevemos a eq. 5.21 como u} = uý — RT In p e substitu- 
imos essa expressão na eq. 5.22, obtendo 

Ha=HÃ=RTIn p+ RTIn pa = HX + RT In = (5.23) 

A 

Na etapa final nós nos baseamos na informação experimental adicional a respeito da 
relação entre as pressões de vapor e a composição do líquido. O químico francês, François 
Raoult, numa série de experiências com líquidos quimicamente assemelhados uns com 
os outros (por exemplo, benzeno e metilbenzeno), descobriu que a razão entre a pressão 
parcial de vapor de cada componente e a pressão de vapor do componente puro, P4/P\» é 
aproximadamente igual à fração molar do componente A na mistura líquida. Essa desco- 
berta é conhecida, nos dias de hoje, como lei de Raoult: 


Pa= 3a PA 
Esta lei está ilustrada na Fig. 5.11. Algumas misturas, especialmente quando os compo- 
nentes são semelhantes estruturalmente, seguem bastante bem a lei de Raoult (Fig. 5.12). 
As misturas que obedecem a essa lei sobre todo o intervalo de composição, de A puro até 
B puro, são chamadas de soluções ideais. As equações válidas exclusivamente para as 
soluções ideais serão identificadas pelo sobrescrito °, como na eq. 5.24. 


(5.24)° 














80 | 
c 
# 
Pèi Pressão total 60 
E 
= 
q 40 
P g k 
É é A 
2 S q a 
à | Pressão < a z N, 
parcial N Melllbenzeno x 
S ; a 
loja Pressão `>. a 
parcial N x 
d de B à 0C————————O 
$ 3 o Fração molar do 1 
OEA 1 metilbenzeno, x(C,H,CH,) 


Fig. 5.12 Dois líquidos semelhantes, neste 
caso benzeno e metilbenzeno (tolueno), 
comportam-se quase idealmente, e a 
variação das respectivas pressões de vapor 
com a composição é muito parecida com a 
variação numa solução binária ideal. 


Fig. 5.11 À pressão total de vapor e as duas 
pressões parciais de vapor de uma mistura 
binária ideal variam linearmente com as 
frações molares dos componentes. 


Para uma solução ideal, vem, das eqs. 5.23 e 5.24, que 
HA=HA+RTIn x, (5.25)º 


Esta importante equação pode ser usada como a definição de uma solução ideal (de modo 
que a lei de Raoult é a consequência, não a causa da equação). Na realidade, ela é uma 
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definição melhor do que a eg. 5.24, pois não envolve a hipótese de que o vapor é um gás 


E é 
Bloqueada 





E 
Flg. 5.13 Representação esquemática da 
base molecular da lei de Raoult. As esferas 
grandes representam as moléculas do 
solvente na superfície da solução (o plano 
mais alto de esferas) e as esferas pequenas 
são as moléculas do soluto. Estas 
bloqueiam a saída das moléculas de 
solvente para o vapor, mas não impedem o 
seu retorno à fase líquida. 


500 i | 





400| = 


Disgulfeto 
de carbono -~< 


Pressão, p'Torr 











Fração molar do 
dissulfeto de carbono, x(CS,) 


Fig; 5.14 Soluções de líquidos 
quimicamente diferentes exibem grandes 

ios em relação à idealidade. Neste caso, 
Observa-se o comportamento das pressões 
de vapor do dissulfeto de carbono e da 
acetona (propanona). 





perfeito 


Interpretação molecular 5.1 4 origem molecular da lei de Raoult 





A origem da lei de Raoult pode ser compreendida em termos moleculares, levando 
em conta as velocidades com que as moléculas escapam do líquido e retornam ao lí- 
quido. A lei reflete o fato de que a presença de um segundo componente na fase liqui- 
da reduz a velocidade com que as moléculas de A escapam da superfície do líquido, 
mas não inibe a velocidade de retorno das moléculas (Fig. 5.13). 

À velocidade com que as moléculas de A escapam da superfície do líquido é pro- 
porcional ao número de moléculas na superfície, que, por sua vez, é proporcional à 
fração molar de A: 


velocidade de vaporização = kx, 
onde k é uma constante de proporcionalidade, A velocidade com que as moléculas se 
condensam é proporcional à sua respectiva concentração na fase vapor, que, por sua 
vez, é proporcional à sua respectiva pressão parcial: 


velocidade de condensação = k'p, 


No equilíbrio, as velocidades de vaporização e de condensação são iguais, de modo 
que k'p, = kx,. Vem então que 


k 
=— x 
Pa EA 
Para o líquido puro, x, = 1; de modo que neste caso especial pi = k/k'. A substituição: 
desta igualdade na equação anterior leva à eq. 5.24. 





Algumas soluções têm comportamento significativamente diferente do previsto pela 
lei de Raoult (Fig. 5.14). Porém, mesmo em casos extremos, a lei é obedecida com apro- 
ximação crescente à medida que o componente em excesso (o solvente) se aproxima da 
respectiva pureza. A lei é então uma boa aproximação para as propriedades do solvente 
quando a solução é diluída. 


(b) Soluções diluídas ideais 

Nas soluções ideais, o soluto obedece à lei de Raoult tão bem quanto o solvente. Entre- 
tanto, o químico inglês William Henry descobriu experimentalmente que, no caso de 
soluções reais em concentrações baixas, embora a pressão de vapor do soluto seja pro- 
porcional à fração molar do soluto, a constante de proporcionalidade não é a pressão de 
vapor da substância pura (Fig. 5.15). A leide Henry é: 








Pp =*pKp (5.26)º 
K, 
Solução dilulda 
ideal 
(lei de Henry) 
o / Ê z 
g / Fig. 5.15 Quando um componente (o solvente) é 
| quase puro, a pressão de vapor é proporcional à 
| sua fração molar com um coeficiente angular 
| (uma constante de proporcionalidade) P, (lei de 
y DAS Raoult). Quando é o componente em menor 
YE Solução Ideal quantidade (o soluto), a sua pressão de vapor 
f (lei de Raoult) continua a ser proporcional à fração molar, mas 





a constante de proporcionalidade agora è K, (lei 
de Henry). 





0 Fração molar de B, x, 1 








Fig. 5.16 Numa solução diluída, as 
moléculas do solvente (esferas maiores) 
estão num ambiente que pouco difere do 
ambiente do solvente puro. As partículas 
do soluto, no entanto, estão num ambiente 
completamente diferente do ambiente no 
soluto puro. 
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Fig. 5.17 Pressões parciais de vapor de uma 
mistura de clorofórmio (triclorometano) e 
acetona (propanona) conforme os dados 
experimentais apresentados no Exemplo 
5.3, Os valores de K são obtidos pela 
extrapolação das pressões de vapor das 


soluções diluídas, conforme se explica no 
Exemplo 5.3. 


Nesta expressão, xy é a fração molar do soluto e K, é uma constante empírica (que tem 
dimensão de pressão) determinada de modo que a curva da pressão de vapor de B co, ; 
a sua fração molar seja tangente à curva experimental em x, = 0 

As misturas em que o soluto obedece à lei de Henry e o solvente à lei de Raoult são cha 
madas soluções diluídas ideais. Identificaremos as equações com um sobrescrito º quando 
elas forem deduzidas da lei de Henry. A diferença entre o comportamento do soluto e o do 
solvente em concentrações baixas (expressos pelas leis de Henry e de Raoult, respectiva. 
mente) provém do fato de que em soluções diluídas as moléculas do solvente estão num 
ambiente muito semelhante ao que elas têm no líquido puro (Fig. 5.16). Ao contrário, a 
moléculas do soluto estão quase que exclusivamente envolvidas pelas moléculas do so. 

vente, o que é completamente diferente do ambiente quando o soluto está puro. Assim 
o solvente se comporta como um líquido quase puro, enquanto o soluto se comporta de 
maneira muito diferente da do seu estado puro, a menos que as moléculas do solvente e 
do soluto sejam muito semelhantes. Neste caso, o soluto também obedece à lei de Raoult 


itra 





Exemplo 5.3 Investigação da validade da lei de Raoult e da lei de Henry 





As pressões de vapor de cada componente em uma mistura de propanona (acetona, 


A) e triclorometano (clorofórmio, C) foram medidas a 35°C e os resultados obtidos 
são os seguintes: 


Xo 0 0,20 


0,40 060 080 1 
Polka 0 7 e ali 189 267 364 
palkPa 463 33,3 233 123 49 0 


Verifique que a mistura se comporta de acordo com a lei de Raoult para o componen- 
te que estiver em grande excesso e de acordo com a lei de Henry para o componente 
minoritário. Ache as constantes da lei de Henry. 


Método As leis de Raoult e de Henry dizem como é a forma das curvas da pressão de 
vapor em função da fração molar. Portanto, vamos representar em um gráfico as pres- 
sões parciais de vapor contra a fração molar de cada um dos componentes. A lei de 
Raoult é verificada comparando os dados com a reta p, = xp; para cada componente 
na região em que estiver de excesso (e agindo como solvente). A lei de Henry é verifi- 
cada comparando os dados com a reta p, = x;Kp que é tangente a cada curva da pres- 
são de vapor em valores baixos de x, onde o componente pode ser considerado o soluto. 


Resposta Os dados da tabela estão representados graficamente na Fig. 5.17, juntamente 
com as retas da lei de Raoult. A lei de Henry leva a K = 23,3 kPa para a propanona è 
K = 22,0 kPa para o triclorometano. Observe como o sistema se afasta da lei de Raoult 


e da lei de Henry em concentrações pouco afastadas de x = 1 ex = 0, respectivamen- 
te. Estudaremos esses afastamentos na Seção 5.5. 





Exercicio proposto 5.4 A pressão de vapor do clorometano em diversas frações mola- 
res, numa mistura a 25°C, é a seguinte: 


x 0,005 0,009 
plkPa 27,3 48,4 


Estime a constante da lei de Henry. [5 MPa] 


0,019 
101 


0,024 
126 





- Emaplicações práticas, a lei de Henry é expressa em termos da molalidade, b, do solut® 
Ps = bpKp 


A Tabela 5.1 reproduz alguns dados da lei de Henry de acordo com essa convenção. Além 
de proporcionarem uma relação entre a fração molar do soluto e a respectiva pressão 
parcial, os dados da tabela também permitem o cálculo das solubilidades dos gases- um 
conhecimento das constantes da lei de Henry para gases no sangue e nas gorduras é im 
portante para a discussão da respiração, especialmente quando a pressão parcial do ox 


gênio é anormal (por exemplo, nos mergulhos e nas escaladas), e para a discussão da açãº 
de anestécirns cacnene 


Tabela slnóptica 5.1" Constan, dai 


de Henry para gases em água a 298 K 
KWkPa kg mol!) 

co, 301210 

H, 1,28 x 10 

N, 1,56 x10 

o, 7,92 x10 

*Outros valores são apresentados na Seção de Dados 


no final deste volume. 
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Ilustração 5.2 Aplicação da lei de Henry er 








Para estimar a solubilidade molar do oxigénio em água, a 25°C, e sob a pressão parcial - 
de 21 kPa, que é à pressão parcial do oxigénio na atmosfera ao nível do mar, escreve. — 
mos FEM 
ne 

Po 21 kPa e 


=2,9 x 10* mol kg! 
Ko, 7,9% 10° kPa kg mol” 





A molalidade da solução saturada é, portanto, 0,29 mmol kg '. Para converter essa 
concentração em uma concentração molar, admitimos que a massa específica dessa 
solução diluída seja aproximadamente igual à da água pura, a 25ºC, ou seja, Pro = 
0,99709 kg dm”. Segue-se que a concentração molar do oxigênio é 


[0,]=bo X py = 0,29 mmol kg” x 0,99709 kg dm* = 0,29 mmol dm? 





Uma nota sobre a boa prática O número de algarismos significativos no resultado de 
um cálculo não deve exceder o número de algarismos significativos nos dados (somente 
dois no caso deste exemplo). 





Exercício proposto 5.5 Calcule a solubilidade molar do nitrogênio em água exposta 








IMPACTO SOBRE A BIOLOGIA 

15.1 Solubilidade dos gases e respiração 

Nós inalamos cerca de 500 cm? de ar a cada respiração. A entrada do ar ocorre pela vari- 
ação de volume dos pulmões quando o diafragma sofre uma depressão e o peito se ex- 
pande, resultando numa queda de pressão de aproximadamente 100 Pa em relação à pres- 
são atmosférica. A expiração ocorre quando o diafragma se expande e o peito se contrai, 
resultando numa diferença de pressão de cerca de 100 Pa acima da pressão atmosférica. 
O volume total do ar nos pulmões é de cerca de 6 dm”, e o volume adicional de ar que 
pode ser exalado após uma respiração normal é de cerca de 1,5 dm”. Uma certa quantida- 
de de ar sempre permanece nos pulmões para evitar o colapso dos alvéolos pulmonares. 

O conhecimento das constantes da lei de Henry para os gases dissolvidos no sangue e 
nas gorduras é importante na discussão da respiração. O efeito das trocas gasosas entre o 
sangue e o ar nos alvéolos pulmonares indica que a composição do ar nos pulmões varia 
ao longo de todo o ciclo respiratório. O gás contido nos alvéolos é, na verdade, uma mis- 
tura de ar que acaba de ser inalado com ar que está para ser exalado. A concentração de 
oxigênio presente no sangue arterial equivale a uma pressão parcial de 40 Torr (5,3 kPa), 
e a pressão parcial no ar que acaba de ser inalado é de 104 Torr (13,9 kPa). O sangue ar- 
terial permanece nos capilares que passam pelas paredes dos alvéolos por cerca de 0,75 s, 
porém o gradiente de pressão é tão acentuado que ele fica completamente saturado com 
oxigênio em 0,25 s. Se os pulmões retêm fluidos (como na pneumonia), a membrana 
respiratória engrossa, diminuindo grandemente a difusão, e os tecidos do corpo come- 
çam a sofrer falta de oxigênio. O dióxido de carbono se movimenta na direção oposta, 
através dos tecidos respiratórios, mas o gradiente de pressão parcial é muito menor, cor- 
respondendo a cerca de 5 Torr (0,7 kPa) no sangue e 40 Torr (5,3 kPa) no ar em equili- 
brio. Entretanto, como o dióxido de carbono é muito mais solúvel que o oxigênio nos 
fluidos alveolares, quantidades iguais de oxigênio e dióxido de carbono são trocadas a 
cada respiração. 

Uma câmara de oxigênio hiperbárica, onde o oxigênio está em uma elevada pressão 
parcial, é usada para tratar certos tipos de doenças. O envenenamento por monóxido de 
carbono pode ser tratado dessa forma, assim como as consequências de um choque. 
Doenças causadas por bactérias anaeróbicas, como certos tipos de gangrena e o tétano, 
também podem ser tratadas dessa forma, pois as bactérias não podem proliferar em ele- 
vadas concentrações de oxigênio. 

No mergulho submarino, o ar é suprido a alta pressão, de modo que a pressão no peito 
do mergulhador se equipare à pressão exercida pela água que o circunda. Essa pressão 
aumenta cerca de 1 atm a cada 10 m de profundidade, Uma consequência de se respirar 
o ar a alta pressão é que o nitrogênio é muito mais solúvel nos tecidos adiposos que em 
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água, o que faz com que se dissolva no sistema nervoso central, na medula dos ossos 
reservas de gordura. Isso leva a narcose por nitrogênio, com sintomas semelhantes à 3 R 
xicação. Se o mergulhador sobe rapidamente à superficie, o nitrogênio é eliminado q 
i D ! 6 a €, àS v ezes, Ei 
conhecida como mal dos mergulhadores. Muitos casos de afogamento de mergulhador 
são devidos à embolia arterial (obstruções nas artérias causadas pelas bolhas de gás) e = 


á ENE ` Perda 
de consciência à medida que as bolhas de ar sobem para a cabeça. 


solução lipídica na forma de bolhas, o que causa uma condição doloros 


As propriedades das soluções 


Nesta seção vamos analisar a termodinâmica da mistura de líquidos. Inicialmente anali- 
saremos o caso simples da mistura de líquidos que formam soluções ideais. Identificare. 
mos as consequências termodinâmicas da mistura aleatória de moléculas de uma espécie 
com as moléculas de uma segunda espécie. O cálculo proporcionará uma base para a dis. 


cussão dos desvios apresentados pelas soluções reais, em relação ao comportamento das 
ideais. 


5.4 Mistura de líquidos 


A termodinâmica pode fornecer indicações das propriedades de misturas líquidas, e al 
gumas idéias simples podem unificar todo esse campo de estudo. 


(a) Soluções ideais 


A energia de Gibbs da mistura de dois líquidos para formar uma solução ideal é calculada 


exatamente da mesma maneira que no caso da mistura de dois gases (Seção 5.2). À ener- 
gia de Gibbs total, antes de os líquidos se misturarem, é 


G= na HA + neH 


Quando os líquidos estão misturados, os potenciais químicos individuais são dados pela 
eq. 5.25, e a energia de Gibbs total é 


G;=n iHi + RTin xa} + nolug+RTIn xp} 
Portanto, a energia de Gibbs da mistura é 


Amis = NRT|x, In x, + Xp lN Xp} (5.27) 


n 


onde n = n, + ny. Assim como na mistura de gases, conclui-se que a entropia da mistura 
dos dois líquidos é 


AmiS==nRix, In x, + xp In xpt (5.28)º 


e, como AnuH = ApG + TAS = O, a entalpia da mistura ideal é nula. O volume ideal 


de mistura (a variação de volume devido à mistura) também é zero, pois segue-se da eq: 
3.50 ((9G/9p), = V) que Am V = (0A,G/0p)p mas A,,,G na eq. 5.27 é independente da 
pressão, de modo que a derivada em relação à pressão é zero. 

A eq. 5.27 é idêntica à referente a dois gases perfeitos, e todas as conclusões que valem 
num caso valem também no outro. A força motriz para a mistura é o aumento da entro” 
pia do sistema provocado pela misturação das moléculas, e a entalpia de mistura é nula. 
É conveniente realçar, porém, que a idealidade da solução é um tanto diferente do com 
portamento do gás perfeito. Num gás perfeito não existem interações entre as moléculas. 
Nas soluções ideais há interações, mas a energia média das interações A-B na mistura e 
igual à energia média das interações A-A e B-B nos líquidos puros. A variação da ene" 
gia de Gibbs de mistura com a composição coincide com a que já apresentamos para °° 
gases na Fig. 5.7; o mesmo vale para a entropia de mistura, Fig. 5.9. 

As soluções reais são constituídas por partículas cujas interações do tipo A-A, Agile 
B-B são todas diferentes. Não somente pode haver variações de entalpia e de volume y 
mistura de dois líquidos, mas pode haver também uma contribuição extra à variação dl 


2É com base nessa distinção que o termo “gás perfeito” é preferível ao termo mais comum “gás ideal”. 
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Fig. 5.18 Funções de excesso obtidas 
experimentalmente a 25°C. (a) H" do 
sistema benzeno/cicloexano; o gráfico 
mostra que o processo de mistura dos dois 
líquidos é endotérmico (pois AH = 0 
para uma solução ideal). (b) O volume de 
excesso, V£, do sistema tetracloroetano/ 
ciclopentano; o gráfico mostra que há 
contração em frações molares de 
tetracloroetano baixas, mas uma expansão 
em altas frações molares (pois An V = 0 
para uma mistura ideal). 
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Fig. 5.19 A entalpia de excesso de acordo 
com um modelo em que ela é proporcional 
a Bx,x, para valores diferentes do 
parâmetro £. 


Exploração Usando o gráfico desta 

figura, fixe / e varie a temperatura. 
Para que valor de x, a entalpia de excesso 
depende da temperatura mais fortemente? 
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entropia, pois as moléculas de um tipo podem ter a tendência a se aglomerarem em lugar 
de se dispersarem aleatoriamente entre as de outro tipo. Se a variação de entalpia for grande 
e positiva, ou se a variação de entropia for desfavorável (devido à reorganização das mo- 
léculas, o que contribui para uma mistura ordenada), então a energia de Gibbs da mistu- 
ra pode ser positiva. Neste caso, a separação entre os líquidos é espontánea e os líquidos 
podem ser imiscíveis. Ou, então, os líquidos podem ser parcialmente miscíveis, o que 
significa que eles são solúveis apenas numa certa faixa de composições. 


(b) Funções de excesso e soluções regulares 


As propriedades termodinâmicas das soluções reais exprimem-se convenientemente em 
termos das funções de excesso, X", a diferença entre uma grandeza termodinâmica ob- 
servada para a solução e a mesma grandeza numa solução ideal. A entropia de excesso, 
Sº, por exemplo, é definida por 

SE=A 


mis 


SEA Russa [5.29] 


onde AmS“ é dada pela eq. 5.28. A entalpia de excesso e o volume de excesso são iguais 
à entalpia de mistura e ao volume de mistura, pois os valores ideais, nos dois casos, são 
nulos. 

O afastamento a partir do zero das funções de excesso mostra o grau do afastamento 
da solução em relação à idealidade. Neste sentido, um sistema modelo útil é a solução 
regular, uma solução em que Hº + 0 mas SÉ = 0, Podemos, então, considerar uma solu- 
ção regular como sendo uma solução em que os dois tipos de moléculas distribuem-se 
aleatoriamente (como no caso de uma solução ideal), mas têm energias de interação di- 
ferentes umas das outras. A Fig. 5.18 mostra a variação com a composição de duas fun- 
ções de excesso. 

Esta discussão pode ser feita de forma mais quantitativa supondo-se que a entalpia de 
excesso varia com a composição de acordo com 


HE=nBRTx,Xp (5.30) 


onde é um parâmetro adimensional que é uma medida da energia das interações AB 
em relação às interações AA e BB. A função dada pela eq. 5.30 está representada no grá- 
fico da Fig. 5.19 e, como pode ser visto, a curva obtida parece-se com a curva experimen- 
tal da Fig. 5.18. Se 8 < 0, o processo de mistura é exotérmico e as interações soluto-sol- 
vente são mais favorecidas do que as interações solvente-solvente e soluto-soluto. Se 8 > 
0, então a misturação é endotérmica. Como a entropia de mistura tem seu valor ideal para 
uma solução regular, a energia de Gibbs de excesso é igual à entalpia de excesso, e a ener- 
gia de Gibbs de mistura é 


AmiS=nRTix, In x, + xp In xp + Bxaxp) (5.31) 


mis 


A Fig. 5.20 mostra como A, G varia com a composição para valores diferentes de B. A 
característica importante que se observa é que, quando £ > 2, o gráfico mostra dois mí- 
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Fig. 5.20 A energia de Gibbs de mistura para 


valores diferentes do parâmetro B. 


Exploração Usando o gráfico desta figura, 


fixe B em 1,5 e varie a temperatura. Há 
uma faixa de temperatura para a qual você 
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x observa separação de fases? 
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| nimos separados por um máximo. Isto implica que, para 8 > 2, o sistema se Separa e 

pontaneamente em duas fases com composições que correspondem aos dois mínimo, 
pois essa separação possibilita uma redução na energia de Gibbs. Retornaremos a,” 
ponto nas Seções 5.8 e 6.5. 





à esse 


5.5 Propriedades coligativas 





As propriedades que estudaremos a seguir são o abaixamento da pressão de vapor, a ele. 

vação do ponto de ebulição (elevação ebulioscópica), o abaixamento do ponto de conge. 

; lamento (abaixamento crioscópico) e a pressão osmótica, todas provocadas pela presen. 
Vapor ça de um soluto. Em soluções diluídas, essas propriedades dependem exclusivamente do 
número de partículas do soluto presentes e não da natureza das partículas. Por isso, essa, 

propriedades são denominadas propriedades coligativas (significando que ‘dependem 


Potencial químico, p 


E 5 do conjunto’ e não do indivíduo). pe mm 

TF T, Tan a Vamos admitir, na exposição a seguir, que o soluto não seja volátil, de modo que ele nã 
Abaixamento Elevação contribui para o vapor da solução. Admitiremos também que o soluto não se dissolve no 

checa? ebulioscópica solvente sólido, ou seja, o solvente sólido puro se separa quando a solução é congelada. Esta 


última hipótese é bastante severa, embora seja correta para muitas misturas; ela pode ser 


Fig. 5.21 O potencial químico de um E SEE eia A 
evitada à custa de muito trabalho algébrico que não introduz nenhum princípio novo, 


solvente na presença de um soluto. O 

abaixamento do potencial químico do . NA 

líquido tem um efeito maior sobre o ponto (a) Os aspectos comuns das propriedades coligativas 

de congelamento do que sobre o pontode Todas as propriedades coligativas provêm da diminuição do potencial químico do sol- 

almethiçden ca aiuto los cating vente líquido provocado pela presença do soluto. Para uma solução diluída ideal, a dimi- 

ntiacaçto dlagiai nuição faz esse potencial passar de pj, quando o solvente está puro, para wł + RT Inx, 
quando o soluto está presente (In x, é negativo, pois x, < 1). Não há nenhuma influência 
direta do soluto sobre o potencial químico do solvente na fase vapor ou do solvente sóli- 
do, pois não existe soluto no vapor ou no sólido, de acordo com as hipóteses adotadas, 
Como se vê na Fig. 5.21, a redução do potencial químico do solvente implica que o equi- 
líbrio líquido-vapor ocorra em temperaturas maiores (o ponto de ebulição do solvente 
se eleva) e que o equilíbrio sólido-líquido ocorra em temperaturas menores (o ponto de 
congelamento do solvente fica menor). 





Interpretação molecular 5.2 O abaixamento da pressão de vapor de um solvente em 
uma mistura 





A origem molecular do abaixamento do potencial químico não é a energia de intera- 
ção das partículas do soluto e do solvente, pois o abaixamento ocorre também nas so- 
luções ideais (onde a entalpia de mistura é nula). Se não é um efeito da entalpia, deve 
ser um efeito da entropia. 

O solvente líquido puro tem uma entropia que reflete o número de microestados 
disponíveis para suas moléculas (a desordem das suas moléculas). A sua pressão de 
vapor reflete a tendência de a solução atingir maior entropia, que pode ser alcançada 
seo líquido vaporiza formando um gás. Quando um soluto está presente, há uma con- 
tribuição adicional para a entropia do líquido, mesmo numa solução ideal. Como à 
entropia da solução já é maior do que a do líquido puro, a tendência à formação de 
gás fica reduzida (Fig. 5.22). O efeito da presença do soluto aparece, então, como um 
Fig. 5.22 A pressão de vapor de um liquido abaixamento da pressão de vapor e, portanto, uma elevação do ponto de ebulição. 





(a) (b) 


puro é o resultado de um equilíbrio entre o Analogamente, a maior desordem da solução se opõe à tendência ao congelamen- 
aumento da desordem, devido à S to, Conseqüentemente, é necessário alcançar uma temperatura mais baixa para con- 
vaporização, e a diminuição da desordem seguir o equilíbrio entre o sólido e a solução. Por isso, o ponto de congelamento fica 


nas vizinhanças do sistema. (a) A estrutura 
do líquido está representada, muito 
esquematicamente, pelo reticulado 


ordenado das malhas quadradas. (b) ; F y z ME 3 $ bai 
Quando o soluto (malhas quadradas O raciocínio para a discussão quantitativa da elevação do ponto de ebulição e do ab! 


escuras) está presente, a desordem da fase Xamento do ponto de congelamento é o de encontrar a temperatura em que, a 1 atm, UM? 
condensada é relativamente maior do que fase pura (o vapor do solvente puro ou o solvente sólido puro) tem o mesmo poten” 
a do líquido puro, e há uma diminuição da químico que o solvente na solução. Esta é a nova temperatura de equilíbrio para a tr?” 
tendência de passagem para a fase vapor, sição de fase a 1 atm e corresponde ao novo ponto de ebulição do solvente na solução ” 
caracteristicamente desordenada, ao novo ponto de congelamento do solvente na solução. 


Dos * 


mais baixo. 
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Fig. 5.23 O equilíbrio heterogêneo 
envolvido no cálculo da elevação 
ebulioscópica é entre o componente A 
puro na fase vapor e o componente À na 
mistura. Neste caso, A é o solvente e Bum 
soluto não-volátil. 











Comentário 5.2 
A expansão em série de um logaritmo 
natural (veja o Apêndice 2) é 


In(l1 - x)=-x- a? - te o 
desde que —1 < x < 1. Se x < 1, então 
os termos envolvendo x elevado a uma 
potència maior do que 1 são muito 
menores do que x, de modo que In(1 — 
2)'te 20, 
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(b) Elevação do ponto de ebulição (elevação ebulioscópica) 

O equilibrio heterogêneo que interessa quando se considera a ebulição é o equilíbrio entre — 
o solvente no vapor e o solvente na solução, a 1 atm (Fig. 5.23). O solvente será simboli- 
zado por A e o soluto por B. O equilíbrio ocorre numa temperatura em que 


ug) = HAD) + RTIn x, (5.32)º 
(A pressão de 1 atm é a mesma nas duas fases, e não precisa ser explicitada.) Demonstramos 
na Justificativa a seguir que essa equação implica que a presença de uma fração molar x, pro- 
voca um aumento no ponto de ebulição normal do solvente de T* para T* + AT, onde 

AT=K K R 

AT=Kxg = (5.33)º 

Ap 





Justificativa 5. 1 Fy co ebulioscópica de um solvente 





À eq. 5.32 E ser escrita como 


AODA AG 

RT RT 
onde ApG é a energia de Gibbs de vaporização do solvente puro (A). Inicialmente, 
encontramos a relação entre a variação de composição e a variação resultante no pon- 
to de ebulição. Derivamos ambos os lados em relação à temperatura e usamos a equa- 
ção de Gibbs-Helmholtz (eq. 3.52,(4(G/T)/4T), = — H/T?) para expressar o termo da 





direita: 
din ma HA ap!) Ava 
dT REAT RT? 


Multiplicamos agora ambos os lados por dT e integramos de x, = 1, correspondendo 
aln x, = 0 (quando T = T*, o ponto de ebulição de A puro), até x, (quando o ponto 
de ebulição é T): 


[im xs 


dinx=—— |. Ai dT 

Jo Re 

O lado esquerdo é integrado até In x, que é iguala In (1 — xp). O lado direito pode ser 
integrado se assumimos que a entalpia de vaporização é uma constante na pequena 
faixa de temperaturas envolvida. Nessas condições, a entalpia de vaporização pode ser 
retirada para fora da integral. Assim, obtemos 


ae do fios ua 
In (=) === 





R aa qn 
Admitimos agora que a quantidade de soluto presente seja tão pequena que xp < 1. 
Podemos então considerar que In(1 — xp) = —x, €, consequentemente, obtemos 


AH T 
AES (= wi 


Finalmente, como T = T*, segue-se também que 





Como a eq. 5.33 não faz referência à identidade do soluto, mas somente à sua fração 
molar, concluímos que a elevação ebulioscópica é uma propriedade coligativa. O valor 
de AT depende das propriedades do solvente, e as maiores elevações ocorrerão com sol- 
ventes que têm pontos de ebulição elevados. Para aplicações práticas da eq. 5.33, obser- 


De acordo.com a regra de Trouton (Seção 3.3b), 4, H/T” é uma constante; portanto, a eq. 5.33 tem a forma 
AT T* e é independente de ApH. 
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Fig. 5.24 O equilíbrio heterogêneo 
envolvido no cálculo do abaixamento 
crioscópico é o equilíbrio entre o 
componente A sólido puro e o 
componente À na mistura. Neste caso, À é 
o solvente e B um mistura, que é insolúvel 
em A sólido. 


uslsolução) 


Iguais no 
equilíbrio 


pls) 





Fig. 5.25 O equilíbrio heterogêneo 
envolvido no cálculo da solubilidade é 


entre o sólido puro B e o componente B na 
mistura. 





Tabela sinóptica 5.2* Constante crioscópica e constante ebulioscópica 








K MK kg mol”! Kob /(K kg mol"! 
Benzeno 5,12 2,53 va 
Cànfora 40 š 
Fenol 7,27 3,04 
Água 1,86 0,51 





“Outros valores são apresentados na Seção de Dados no final deste volume. 


vamos que a fração molar de B é proporcional à sua molalidade, b, na solução ( 
ções são diluídas), e escrevemos 


AT=Kyb 


eb. 


as solu. 


( 5.34) 
onde Ką é a constante ebulioscópica do solvente (Tabela 5.2). 


(c) Diminuição do ponto de congelamento (abaixamento crioscópico) 


O equilíbrio heterogêneo que agora interessa é entre o solvente A puro, sólido, e a solu. 
ção com o soluto presente numa fração molar x, (Fig. 5.24). No ponto de congelamento 
(ponto de fusão), os potenciais químicos de A nas duas fases são iguais: 


uA(s) =uA(D + RTIn x4 


(5.35 
A única diferença entre esse cálculo e o anterior é o aparecimento do potencial químico 
do sólido em lugar do potencial químico do vapor. Portanto, podemos escrever o resul- 
tado diretamente a partir da eq. 5.33: 
RT" 
Ans H 





AT=K'% K= (5.36)° 
onde AT é o abaixamento crioscópico, T* — T, e Aç,H é a entalpia de fusão do solvente. 
Os abaixamentos maiores são observados para os solventes que têm entalpias de fusão 
baixas e pontos de fusão elevados. Quando a solução é diluída, a fração molar é propor- 
cional à molalidade do soluto, b, e é comum escrever a equação anterior como 


AT=Kb (5.37) 


onde K, é a constante crioscópica (Tabela 5.2). Uma vez conhecida a constante crioscópica 
de um solvente, o abaixamento crioscópico pode ser usado para medir a massa molar de 
um soluto através de uma técnica conhecida como crioscopia. Entretanto, atualmente, 
essa técnica tem, praticamente, somente interesse histórico. 


(d) Solubilidade 


Embora a solubilidade não seja estritamente uma propriedade coligativa (pois a solubili- 
dade varia com a natureza do soluto), ela pode ser estimada pela mesma técnica de cálcu- 
lo que temos usado. Quando um soluto sólido fica em contato com um solvente, ocot? , 
a sua dissolução até que a solução esteja saturada. A saturação é um estado de equilíbrio, 
com o soluto não-dissolvido em equilíbrio com o soluto dissolvido. Portanto, numa 50” 
lução saturada o potencial químico do soluto sólido puro, w% (s), é igual ao potencial 
químico do soluto B em solução, 4y (Fig. 5.25). Como este último é dado por 


Hp = HAU) + RT In xp 
podemos escrever 
HACS) = uX (1) + RT 1n xp (5.38) 


Esta expressão é igual à equação de partida da seção anterior, exceto que as grandeza é 
referem ao soluto B e não ao solvente A. Nós agora mostramos, na Justificativa a segui”, q 
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Fig. 5.26 A variação da- solubilidade (a 
fração molar do soluto numa solução 
saturada) com a temperatura (T* éa 
temperatura de congelamento do soluto). 
As curvas estão identificadas pelos valores 
de Ap, H/RT*. 


Exploração Obtenha uma expressão 
Ed para o coeficiente de temperatura da 
solubilidade, dx,/dT, e faça um gráfico 
desse coeficiente em função da 
temperatura para vários valores da entalpia 
de fusão. 
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Fig. 5.27 O equilíbrio envolvido no cálculo 
da pressão osmótica, 1], entre o solvente 
puro A, numa pressão p, numa face da 
membrana semipermeável e o componente 
A na solução, na outra face da membrana, 
onde a pressão é p + IT. 
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de de um soluto ideal 





Justificativa 5.2 A solubili 
O ponto de partida é o mesmo que na Justificativa 5.1, mas o objetivo final é diferente, 
Neste caso, queremos determinar a fração molar do soluto B numa solução saturada 
quando a temperatura é T. Então, reordenamos a eg. 5.38 na forma 


tals) Hall) AG 
JhifAç= ===>" = ==" 
RT RT 


Como na Justificativa 5.1, relacionamos a variação de composição d In x, à variação 
de temperatura através da derivação e usamos a equação de Gibbs-Helmholtz, A se- 
guir integramos da temperatura de fusão de B (quando x, = 1 e In x, = 0) até a menor 
temperatura de interesse (quando x, tem um valor entre 0 e 1): 


In x (T 
s 1 (T AnH 
| ding=—| == 
; Rj; T 


Jo 
Se admitirmos que a entalpia de fusão de B é constante na faixa de temperaturas de 
interesse, ela pode ser retirada da integral, e obtemos a eq. 5.39. 





A eq. 5.39 está representada na Fig. 5.26. Vemos que a solubilidade de B diminui expo- 
nencialmente quando a temperatura diminui a partir da sua temperatura de fusão. A figura 
também mostra que os solutos com pontos de fusão elevados e entalpias de fusão grandes 
são pouco solúveis nas temperaturas normais. Não se deve, porém, admitir sem reservas a 
eq. 5.39, pois ela é baseada em aproximações bastante questionáveis, entre as quais a 
idealidade da solução saturada. Um aspecto notável do seu caráter aproximado é o da 
ausência na expressão de propriedades do solvente. Isso faz com que ela falhe em não ex- 
plicar a razão de as solubilidades de um soluto, em diferentes solventes, serem diferentes. 


(e) Osmose 

O fenômeno da osmose (do grego ostnós, que significa 'empurrão”) é a passagem espon- 
tânea de um solvente puro para uma solução que está separada dele por uma membrana 
semipermeável, isto é, por uma membrana permeável ao solvente, mas não ao soluto (Fig. 
5.27). A pressão osmótica, TI, é a pressão que deve ser aplicada à solução para impedir a 
passagem do solvente através da membrana semipermeável. Um dos exemplos mais im- 
portantes de osmose é o transporte de fluidos através das membranas das células, a diálise. 
O fenômeno também é a base da osmometria, a determinação da massa molar pela me- 
dida da pressão osmótica. A osmometria é bastante usada na determinação das massas 
molares de macromolécilas, 

Na montagem esquemática representada na Fig. 5.28, a pressão oposta é provocada 
pela coluna de solução gerada pela própria osmose. O equilíbrio é atingido quando a 
pressão hidrostática da coluna de solução coincide com a pressão osmótica, A complica- 
ção experimental dessa montagem é a diluição da solução provocada pela entrada de sol- 
vente. Ela é mais difícil de tratar experimentalmente do que a montagem esquematizada 
na Fig. 5.27, na qual não há fluxo do solvente e as concentrações ficam invariáveis. 

A análise termodinâmica da osmose baseia-se na igualdade do potencial químico do 
solvente nos dois lados da membrana semipermeável, uma vez tenha sido atingido o equi- 
líbrio. O potencial químico do solvente diminui devido à presença do soluto, mas volta 
ao seu valor anterior (quando o solvente estava puro) pela aplicação de pressão. Como se 
demonstra na Justificativa que vem a seguir, essa igualdade implica que para soluções 
diluídas a pressão osmótica é dada pela equação de van't Hoff: 


TI=[B]RT 


onde [B] = n/V é a concentração molar do soluto. 


(5.40) 





Justificativa 5.3 A equação de van't Hoff 


N g lado do solvente puro, o potencial químico do solvente, que está sob a pressão p, é 
Ha (p). No lado da solução, o potencial químico do solvente é abaixado pela presença 
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Solução 


Altura 
proporcional à 
pressão osmólica 


= 
Solvente 
Membrana 
semipermeável 


Fig. 5.28 Montagem simples para 
observação da pressão osmótica. O 
solvente A está em equilíbrio em cada lado 
da membrana quando a pressão 
hidrostática devido à passagem do solvente 
A para a solução provoca uma elevação de 
uma coluna de solução e uma diferença de 
pressão hidrostática. 





do soluto, que reduz a fração molar do solvente de 1 para x,. No entanto, o pc tencial 
químico de A é elevado pela maior pressão, p + IT, que a solução sofre. No equilíbrio É 
$ a 4 Ji 
potencial químico de A é o mesmo nos dois lados da membrana, e podemos escrever 
èr 


UCP) = Hal P+ T) 
A presença do soluto manifesta-se de maneira já bem conhecida: 
Halxa p + TT) = u4 (p +T) + RTIn x, 
Vimos, na Seção 3.9c (eq. 3.54), como levar em conta o efeito da pressão: 


pI 
uatp+ ID=us(p)+ | Vadp 
p 
onde V, é o volume molar do solvente puro A. Quando essas três equações são com. 
binadas, obtém-se 
[+ 
-RTIn na] Vadp 
p 
Esta equação nos permite calcular a pressão adicional JT que deve ser aplicada à solu- 
ção para fazer com que o potencial químico do solvente na solução alcance o valor do 
potencial químico do solvente puro e, assim, passe a existir o equilíbrio entre os dois 
lados da membrana semipermeável. No caso de soluções diluídas, In x, pode ser subs- 
tituído por In(1 — x;) = —xy- Podemos também admitir que a faixa de pressão na 
integração seja suficientemente pequena para que o volume molar do solvente seja 
constante. Assim, podemos passar V,, para fora do sinal de integração, obtendo 


RTxg= Vm 


Quando a solução for diluída, x, = n5/n. Além disso, n,Vm = V, o volume total do 
solvente. Com essas aproximações, a equação anterior se transforma na eq. 5.40. 


Como o efeito da pressão osmótica é fácil de medir e é acentuado, uma das aplicações 
mais comuns da osmometria é a medida das massas molares de macromoléculas, tais como 
proteínas e polímeros sintéticos. Quando essas moléculas enormes se dissolvem forman- 
do soluções que estão longe da idealidade, admite-se que a equação de van't Hoff seja 
somente o primeiro termo de uma expansão do tipo virial:* 


TI=|J]RT{1+ B|) +} (5.41) 


Os termos adicionais levam em conta o comportamento não-ideal; a constante empírica 
B é o coeficiente osmótico do virial. 





Exemplo 5.4 Aplicação da osmometria na determinação da massa molar de uma 
macromolécula 





Na tabela seguinte figuram as pressões osmóticas de soluções de cloreto de polivinila, 
PVC, em cicloexanona, a 298 K. As pressões estão expressas em termos das alturas da 
coluna de solução (de massa específica p = 0,980 g cm?) em equilíbrio com a pressão 
osmótica, Determine a massa molar do polímero. 


clgdm?) 1,00 2,00 400 7,00 9,00 

hem 0,28 0,71 201 5,10 8,00 
Método A pressão osmótica é medida em uma série de concentrações, c, e então a massà 
molar do polímero é determinada através de um gráfico de I]/c contra c. Usamos a €q 


5.41 com [)] = c/M, onde c é a concentração do polímero, em massa, e M a sua massa 
molar. A pressão osmótica é igual à pressão hidrostática, ou seja, IT = pgh (Exemplo 


“Representamos o soluto por ] para evitar o uso de símbolos B diferentes nessa expressão. 


0,8 


(h/o)em g' dm?) 








cg dm") 


Fig. 5.29 Gráfico para a determinação da 
massa molar por osmometria. A massa 
molar é determinada a partir do valor da 
interseção com o eixo das ordenadas em 

c = 0. No Cap. 19 (Volume 2) veremos que 
outras informações provêm do coeficiente 
angular da reta. 


A Exploração Calcule o coeficiente 
L osmótico do virial, B, a partir desses 





dados. 


MISTURAS SIMPLES 


1.2), com g = 9,81 m 52, Com essas informações, a eg. 5.41 fica 
h RT Bc YRRE RTB 
En Lt a rje 
c PM M pgM \pgM' 


Portanto, para determinar M, faz-se o gráfico de h/c contra c, interpola-se linearmen- 
te e extrapola-se a reta obtida até c = 0, quando ocorre a interseção da reta com o eixo 
das ordenadas no valor de RT/pgM. ; 

















Resposta Com os dados da tabela inicial, obtêm-se os valores das grandezas a serem 
representadas no gráfico: 


cl(g dm?) 1,00 2,00 400 7,00 9,00 
(hlo)Mcmg! dm?) 0,28 0,36 0,503 0,729 0,889 
Os pontos são vistos no gráfico da Fig. 5.29. A interseção é em 0,21. Portanto, 


RT 1 
M=— x — 
pg 021cmg! dm” 


_ (8,3145 J K-! mol!) x (298 K) $ 1 
(980 kg m”) x (9,81 ms™°) 2,1 x 10° m‘ kg” 
=1,2 x 10° kg mol™! 


onde usamos 1 kg m? s™°? = 1 J. É comum que as massas molares das macromoléculas 
sejam dadas em dáltons (Da), sendo 1 Da = 1 g mol”!. Neste exemplo, a macromolé- 
cula tem uma massa molar da ordem de 120 kDa. Os osmômetros modernos permi- 
tem a leitura da pressão osmótica em pascal. Assim, a análise dos dados é mais imedi- 
ata e a eq. 5.41 pode ser usada diretamente. Como veremos no Cap.19 (Volume 2), o 
valor obtido a partir da osmometria é a “massa molar média numérica’. 





Exercício proposto 5.6 Estime o abaixamento crioscópico da solução mais concentra- 
da do exemplo anterior, tomando K, como 10 K/(mol kg"), aproximadamente. 
[0,8 mK] 





IMPACTO SOBRE A BIOLOGIA 

15.2 A osmose na fisiologia e na bioquímica 

A osmose ajuda as células a manter as suas estruturas. A membrana da célula é semiper- 
meável e permite que a água, moléculas pequenas, e íons hidratados passem através dela, 
ao mesmo tempo que ela bloqueia a passagem de biopolímeros sintetizados dentro da 
célula. A diferença de concentração dos solutos dentro e fora da célula dá origem a uma 
pressão osmótica, e a água passa para dentro da solução mais concentrada, no interior da 
célula, transportando moléculas pequenas de nutrientes. A entrada da água também 
mantém a célula inchada, enquanto a desidratação provoca o encolhimento da célula. Esses 
efeitos são importantes na prática médica do dia-a-dia. Para manter a integridade das 
células do sangue, soluções que são injetadas no fluxo sanguíneo para transfusões e ali- 
mentação intravenosa devem ser isotônicas com o sangue, o que quer dizer que elas de- 
vem ter a mesma pressão osmótica do sangue, Se a solução injetada é muito diluída, ou 
hipotônica, o fluxo de solvente para dentro da célula, devido à equalização da pressão 
osmáótica, provoca a ruptura e a morte das células por um processo chamado hemólise. Se 
a solução é muito concentrada, ou hipertônica, a equalização da pressão osmótica requer 
o fluxo de solvente para fora da célula, que a faz encolher e morrer. 

A osmose também constitui a base da diálise, uma técnica comum para a remoção de 
impurezas de soluções contendo macromoléculas biológicas e utilizada no estudo da li- 
gação de moléculas pequenas a macromoléculas, como, por exemplo, a ligação de um 
inibidor a uma enzima, de um antibiótico ao DNA, ou qualquer outro tipo de coopera- 
ção ou inibição devido a uma união entre moléculas pequenas e macromoléculas. Em 
um experimento de purificação, uma solução de macromoléculas contendo impurezas, 
tais como íons ou moléculas pequenas (incluindo proteínas pequenas ou ácidos nucléicos), 
é colocada em um saco feito de um material que se comporta como uma membrana semi- 
permeável, e esse saco é imerso em um solvente. A membrana permite a passagem dos 
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interseção = KN 
Coeficiente angular = -K 


Interseção = N 


MAI 


Número de sitios de ligação, » 


Fig. 5.30 Um gráfico de Scatchard de v/ 
LA] contra v. O coeficiente angular é -K e 
a interseção em v = 0 é KN. 


Exploração As tarefas que se seguem 
Š darão a você uma idéia de como a 

análise gráfica pode distinguir entre 
sistemas com os mesmos valores de K ou 
N. Primeiro, trace na mesma figura vários 
gráficos de Scatchard para vários valores de 
K, mantendo N constante, À seguir, repita 
o procedimento variando N e mantendo K 
constante. 





 " 


Rei: À e 
fons e das moléculas pequenas, mas não das macromoléculas. Dessa forma, os for 


moléculas pequenas passam pela membrana, deixando as macromoléculas para Eos Cas 
prática, a purificação da amostra requer várias mudanças de solvente de modo a in x M 
a maioria das impurezas a sair do saco de diálise. rio 
Em um experimento para investigar a ligação de moléculas pequenas a mac romolļé 
culas, uma solução de macromoléculas e íons ou moléculas menores é coloc É 


ada em 
DA < epe A cin um 
recipiente de diálise, que é então imerso em um solvente. Suponhamos que a concentra 


ção molar da macromolécula M é [M], e a concentração total de moléculas pequenas 4 
no compartimento contendo a macromolécula é [A], Essa concentração total é dada 
pela soma das concentrações de A livre, e de A ligada, simbolizadas, respectiva mente, por 
[A Jiste € [A] gaga No equilíbrio, o potencial químico de A livre na solução de macromolé. 
culas é igual ao potencial químico de A na solução no outro lado da membrana, onde su; 
concentração é [A] «- Veremos na Seção 5.7 que a igualdade pt, ju = Haig IMplica que 
[Aliw= [A] desde que o coeficiente de atividade de A seja o mesmo em ambas as so. 
luções. Portanto, pela medição da concentração de A na solução “externa”, é possível 
encontrar a concentração de A livre na solução de macromoléculas, e da diferença [A], 
— [Alvo que é iguala [A]; — [A]. à concentração de A ligada. O número de moléculas 
de A que, em média, estão ligadas a M macromoléculas, v, é a razão 


a Ahipa _ lAn lAl 
[M] [M] 

As moléculas de A, ligadas e livres, estão em equilíbrio, M + A = MA. Dessa forma, as 

duas concentrações estão relacionadas por uma constante de equilíbrio K, dada por 
NA A 
Mel CM] = [Aligada A 
onde usamos: [MA] = [A gaia € [M] = [M] — [MA] = [M] — [Açai Dividindo essa 
equação por [M], e substituindo [A }ivre por [A] obtém-se 
v 

0- v)A] 


ext 





a 


Assumindo que existam N sítios de ligação idênticos e independentes em cada macro- 
molécula, cada macromolécula comporta-se como N macromoléculas menores, com o 
mesmo valor de K para cada sítio. O número médio de moléculas de A por sítio é v/N; 
assim, a última equação pode ser reescrita como 


viN 


[o 
N ext 


E, portanto, tem-se que 
v 

—— = KN- Kv 

lAa 
Esta expressão é a equação de Scatchard. Ela implica que um gráfico de v/[A],, contra vé 
uma reta de coeficiente angular —K e interseção KN com o eixo das ordenadas, em v = 
0 (veja a Fig. 5.30). Utilizando-se esses dois valores é possível determinar a constante de 
equilíbrio de ligação e o número de sítios de ligação em cada macromolécula. Caso não 


se obtenha um comportamento linear, é possível concluir que os sítios de ligação não são 
equivalentes ou independentes. 


K= 


Atividades 


Veremos agora como modificar as expressões anteriores de modo a levar em conta 05 
desvios em relação ao comportamento ideal. No Cap. 3 (especificamente na Informação 
adicional 3.2) vimos como a ‘fugacidade’ foi introduzida de modo a levar em conta 08 
afastamentos do comportamento do gás em relação ao do gás perfeito, de maneira a alte- 
rar ao mínimo a forma das equações. Veremos agora como as expressões pertinentes às 





Tabela 5.3 Estados-padrões 











Componente Base Estado-padrão Atividade Limites E 
Sólido ou líquido Puro a=1 
Solvente Raoult Solvente puro a=plp',a=yx y— lquandoz—> 1 
(solvente puro) 
Soluto Henry (1) Estado hipotético do a=plka=yx y> iquando z—>0 
soluto puro 
(2) Estado hipotético do soluto a= yb/b? Y > Iquando b—>0 


com molalidade b* 





Em todos os casos, u = p° + RT In a. 


soluções ideais também podem ser preservadas, quase que inteiramente, pela introdução 
do conceito de “atividade”. É importante estar atento às definições diferentes de estados- 
padrões e de atividades (um resumo pode ser visto na Tabela 5.3). Nos próximos capítu- 
los utilizaremos essas diferentes definições e veremos que o seu uso é muito mais fácil 
que a definição em si. 


5.6 A atividade do solvente 


A forma geral do potencial químico de um solvente real ou ideal é dada por uma modi- 
ficação direta da eq. 5.23 (m, = uý + RT In(ps/pA)], onde pf é a pressão de vapor do A 
puro, e pẹ a pressão de vapor de À quando ele for um componente de uma solução. No 
caso de uma solução ideal, como já visto, o solvente segue a lei de Raoult, em todas as con- 
centrações, e podemos expressar essa relação pela eq. 5.25 (isto é, p, = ui + RT In x,). A 
forma dessa relação pode ser mantida quando à solução não obedece à lei de Raoult es- 
crevendo-se 


Ha =H} +RTIn a, [5.42] 


A grandeza a, é a atividade de A, uma espécie de fração molar ‘efetiva’, tal como a fuga- 


cidade é uma pressão efetiva. 
Como a eq. 5.23 é verdadeira para soluções reais e ideais (a única aproximação é o uso 
de pressões em lugar das fugacidades), podemos concluir, levando em conta a eq. 5.42, que 


- (5.43) 
PÀ 

Vemos então que não há nada misterioso em torno da atividade do solvente: ela pode ser 

determinada experimentalmente pela simples medida da pressão de vapor do solvente 

em equilíbrio com a solução, e depois pelo uso da eq. 5.43. 





as = 





Ilustração 5.3 Cálculo da atividade do solvente 





A pressão de vapor de uma solução de KNO, (aq) 0,500 M, a 100°C, é 99,95 kPa, A ati- 
vidade da água, nesta solução e nesta temperatura, é então 
99,95 kPa 
a = 101,325 kPa 





= 0,9864 








Como todos os solventes obedecem à lei de Raoult (isto é, p/p} = x,) tanto melhor 
quanto mais a concentração do soluto se aproxima de zero, a atividade do solvente tende 


para a fração molar quando x, — 1; 
a, > x, quando x, > 1 (5.44) 


Uma maneira conveniente de exprimir essa convergência é introduzir o coeficiente de 
atividade, y, pela definição 


| 
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an= YA AS 1 quando x, 51 [5.45] 
em qualquer temperatura e sob qualquer pressão. O potencial químico do solvente fica então 

Ha=HA+RTInx,+RTInyk (5.46) 
O estado-padrão do solvente, o solvente puro líquido a 1 bar, corresponde a x, = |. 


5.7 A atividade do soluto 


O problema da definição dos coeficientes de atividade e dos estados-padrões dos solutos 
é que eles tendem para o comportamento ideal em soluções diluídas (lei de Henry), isto 
é, quando x, — 0 e não quando x, — 1 (correspondente ao soluto puro). Vejamos agora 
como estabelecer as definições para um soluto que segue exatamente a lei de Henry e depois 
como levar em conta os afastamentos. 


(a) Soluções diluídas ideais 


Um soluto B que segue a lei de Henry tem a pressão de vapor dada por pa = K,xy, onde 
K, é uma constante empírica. Neste caso, o potencial químico de B se escreve como 


” Pipe aa Ko z 
Up= H$ + RTIn — = pġ + RTin— + RTIn xg 
Pè E 
Os dois parâmetros K, e py são característicos do soluto; portanto, o segundo termo do 
lado direito da equação anterior pode ser combinado com o primeiro termo, também no 
lado direito da equação anterior, definindo um novo potencial químico padrão: 


Kg E 
Hg = 48 + RTIn— [5.47] 
PB 
Vem então que o potencial químico de um soluto em uma solução diluída ideal está re- 
lacionado com a sua fração molar por 
Hp = Hg +RTln x (5.48)º 


Se a solução é ideal, K, = pj e a eq. 5.47 se reduz a u} = uý, como se poderia esperar. 


(b) Solutos reais 


Admitamos agora afastamentos do comportamento ideal em solução diluída, isto é, afas- 
tamentos do comportamento da lei de Henry. Para o soluto escrevemos a, em lugar de x, 
na eq. 5.48, obtendo: 


Hp =H +RTIn a, [5.49] 


O estado-padrão não se altera, e todos os desvios da idealidade estão embutidos na ativi- 
dade a,. O valor da atividade, em qualquer concentração, pode ser obtido da mesma for- 
ma que no caso do solvente; mas, em lugar da eq. 5.43, usamos 


a= Pe (5.50) 
Kg 
Como no caso do solvente, é conveniente introduzir o coeficiente de atividade através de 
A= NX [5.51] 
Agora, todos os desvios em relação à idealidade estão embutidos no coeficiente de ativida- 
de ya. Como o soluto segue a lei de Henry quando a concentração tende a zero, vem que 
ag Xp € Yp — Iquando x, > 0 (5.52) 


em quaisquer temperaturas e pressões. Os desvios do soluto em relação ao comportamento 
ideal desaparecem quando as concentrações tendem para zero. 





Exemplo 5.5 Medida da atividade 





Use as informações do Exemplo 5.3 para calcular a atividade e o coeficiente de ati- 
vidade do clorofórmio em acetona, a 25°C. Admita inicialmente que o clorofórmio 
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seja o solvente, e depois que ele seja o soluto. Por conveniência, os dados são 
tidos aqui: 





xe 0 020 040 060 080 1 ce 
Polka 0 Aldeia 189 267 364 vE FT E, 
PalkPa 463 333 233 123 49 0 


Método Para a atividade do clorofórmio como solvente (atividade da lei de Raoult), 
tem-se ac = polpe € Yc = ac/xc. Para a sua atividade como soluto (atividade da lei de 
Henry), tem-se ac = po/Kc e Y = adxec 
Resposta Uma vez que pc = 36,4 kPa e Kc = 22,0 kPa, podemos organizar as tabelas 
a seguir. Por exemplo, em xc = 0,20, no caso da lei de Raoult encontramos que aç = 
(4,7 kPa)/(36,4 kPa) = 0,13 e yc = 0,13/0,20 = 0,65. Do mesmo modo, no caso da lei 
de Henry, ac = (4,7 kPa)/(22,0 kPa) = 0,21 e yc = 0,21/0,20 = 1,05. 

A partir da lei de Raoult (o clorofórmio considerado como solvente): 
ag 0 0,13 0,30 0,52 0,73 1,00 
Ye 0,65 0,75 0,87 0,91 1,00 


A partir da lei de Henry (o clorofórmio considerado como soluto): 


Ac 0 0,21 0,50 0,86 1,21 1,65 
Ye 1 1,05 1,25 1,43 1,51 1,65 


Esses valores estão nos gráficos da Fig. 5.31. Observe que yc — 1 quando x. — 1 no 
caso da lei de Raoult, mas que yc — 1 quando xc — 0 no caso de lei de Henry. 





Exercício proposto 5.7 Calcule as atividades e os coeficientes de atividade da acetona 
no clorofórmio de acordo com as duas convenções. 
[Em x, = 0,60, por exemplo, a, = 0,50; % = 0,83; a = 1,00, % = 1,67] 








(c) Atividades em termos de molalidades 


A seleção de um estado-padrão é inteiramente arbitrária, de modo que estamos livres para 
escolher aquele que seja mais adequado para os nossos propósitos e para a descrição da 
composição do sistema. Em química, as composições são frequentemente expressas como 
molalidades, b, no lugar de frações molares. Portanto, é conveniente escrever 


Up= Hg + RTIn by {5.53}° 


onde u” é um estado-padrão diferente dos estados-padrões descritos anteriormente. De 
acordo com essa definição, o potencial químico do soluto tem seu valor-padrão uº quan- 
do a molalidade de B é igual a b" (isto é, 1 mol kg”). Observe que quando b — 0, up — %; 
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Fig. 5.31 A variação da atividade (curva escura) e do coeficiente de atividade (curva clara) do 
clorofórmio (triclorometano) e da acetona (propanona) com a composição de acordo com (a) a 
lei de Raoult e (b) a lei de Henry. 
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isto é, quando a solução torna-se diluída, a estabilização do soluto vai aumentando, A 
consequência prática desse resultado é que é muito difícil remover os últimos traços RE 
soluto da solução. 

Agora, como anteriormente, incorporamos os desvios da idealidade introduzindo uma 
atividade adimensional ap um coeficiente de atividade adimensional y,, € escrevendo 


b, 
=h a onde % — 1 quando by > 0 [5.54 





em quaisquer temperaturas e pressões. O estado-padrão não muda nessa etapa e, como 
anteriormente, todos os desvios da idealidade estão embutidos no coeficiente de ativida. 
de y. Então chegamos à seguinte expressão para o potencial químico de uma solução 
real em qualquer molalidade: 


u=uº+RTlna 


r 
s$] 


(d) O estado-padrão biológico 


Uma ilustração importante da habilidade em escolher um estado-padrão que seja ade- 
quado às circunstâncias surge nas aplicações biológicas. O estado-padrão convencional 
baseado no íon hidrogênio (atividade unitária, correspondendo a pH = 0)* não é apro- 
priado para as condições biológicas normais. Por isso é comum, em bioquímica, adotar 
o estado-padrão biológico, no qual o pH é igual a 7 (atividade de 1077, solução neutra), 
e simbolizar as funções termodinâmicas no correspondente estado-padrão como G”, Hº, 
p® e Sº (alguns textos usam Xº). 

Para encontrar a relação entre os valores-padrões termodinâmico e biológico do po- 
tencial químico dos íons hidrogênio, usamos a eg. 5.55 


Ly: = U+ RT In ay- = US — (RTIn 10) x pH 
Segue-se então que 
Ui =Ug—7RTIn 10 (5.56) 


A 298,15 K, ZRT In 10 = 39,96 kJ mol”!, de modo que os dois valores-padrões diferem de 
aproximadamente 40 kJ mol”!. 


5.8 As atividades das soluções regulares 


O material sobre soluções regulares apresentado na Seção 5.4 fornece uma idéia sobre os 
desvios em relação à lei de Raoult e sua relação com os coeficientes de atividade. O ponto 
de partida é a expressão da energia de Gibbs de mistura para uma solução regular (eg. 
5.31). Mostramos na Justificativa a seguir que a eg. 5.31 implica que os coeficientes de 
atividade são dados por expressões da forma 


ry 
ùn 
a 


hoale nypa (5. 


Essas relações são chamadas equações de Margules. 





Justificativa 5.4 As equações de Margules 


A energia de Gibbs de mistura, quando se forma uma solução não-ideal, é 
AmiG=nRTix, In a, + xp ln ap} 


mis 


Esta equação pode ser obtida do mesmo modo que a eq. 5.31 com as atividades no lugar 
das frações molares. Se cada atividade é substituída por yx, a equação anterior fica 


AiS=nRTix, In x, + xp IN Xg + x, In Ya + xp IN Yp} 


Agora, introduzimos as duas expressões da eq. 5.57 e usamos o fato de que x, + Xy 7 
1, Obtemos então que 





*Relembre-se dos cursos introdutórios de química que pH = =logay os. 
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Fig 5.32 A pressão de vapor de uma 
mistura baseada num modelo em que a 
entalpia de excesso é proporcional a Bx,Xy. 
Uma solução ideal corresponde a 8 = 0 e 
tem como resultado uma reta, de acordo 
com a lei de Raoult. Valores positivos de 8 
fornecem pressões de vapor maiores do 
que no caso ideal. Valores negativos de 8 
fornecem valores menores de pressão de 
vapor. 


Exploração Faça o gráfico de palp} 

contra x, com £ = 2,5 usando a eq. 
5.24 e então a eq. 5.59. Acima de que valor 
de x, os valores de p,/p; dados por essas 
equações diferem mais do que 10%? 
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Ami G= RT, In xy + Xp In xg + Bxara + Bxarti 
= nRT|x, In x, + xp In xp + xao + p) 


= nRTix, In x, + xp In x, + Px,xgl 


o que concorda com a eg. 5.31, Além disso, observe que o coeficiente de atividade 
comporta-se corretamente para as soluções diluídas: y, — 1 quando x, — 0 e y— 1 
quando x, — 0. 





As equações de Margules podem ser usadas para escrever a atividade de A como 


an= Yaxa = xa = pe (5.58) 


com uma expressão semelhante para ap. A atividade de A, no entanto, é a razão entre a 
pressão de vapor de Á na solução e a pressão de vapor de A puro (eq. 5.43), de modo que 
podemos escrever 


pa= lxh ph (5.59) 


O gráfico desta função pode ser visto na Fig. 5.32. Para 8 = 0, correspondendo a uma 
solução ideal, o gráfico da Fig. 5.32 mostra uma linha reta de acordo com a lei de Raoult 
(realmente, quando B = 0, a eq. 5.59 torna-se p, = x,pý, que é a lei de Raoult). Valores 
positivos de 8 (quando o processo de mistura é endotérmico e, conseqüentemente, des- 
favorável às interações soluto-solvente) fornecem pressões de vapor maiores do que no 
caso ideal. Valores negativos de 8 (quando o processo de mistura é exotérmico e, conse- 
quentemente, favorável às interações soluto-solvente) fornecem pressões de vapor me- 
nores do que no caso ideal. Todas as curvas tendem à linearidade, e coincidem com a reta 
que representa a lei de Raoult, quando x, — 1. Nesta condição, a função exponencial na 
eg. 5.59 tende a 1. Quando x, < 1, a eg. 5.59 tende a 


pa=x,ePpá (5.60) 


Esta expressão tem a forma da lei de Henry, uma vez que K seja identificado com e?pz, 
que é diferente para cada sistema soluto-solvente. 


5.9 Atividades dos íons em solução 


As interações entre os íons são tão intensas que a aproximação em que se substituem as 
atividades pelas molalidades só é válida em soluções muito diluídas (concentração total 
dos íons menor do que 10-* mol kg"); em trabalhos de precisão, é indispensável operar 
com as próprias atividades. Necessitamos, portanto, dedicar uma atenção especial para 
as atividades dos íons em solução, especialmente para a abordagem da eletroquímica. 


(a) Coeficientes médios de atividade 

Se o potencial químico de um cátion univalente M* for simbolizado por |, e o de um 
ânion univalente X por “., a energia de Gibbs total dos íons numa solução eletricamente 
neutra é igual à soma dessas grandezas parciais molares. A energia de Gibbs molar de uma 
solução ideal é 


Giel 5 NE Fal (5.61)° 
Entretanto, para uma solução real de M* e X- com molalidades iguais, 
Gn = 4, + p= putas piel, RT In y+ RTIn y= GH + RTInyy (5.62) 


Todos os desvios em relação à idealidade estão contidos no último termo. 

Não há nenhum procedimento experimental para separar o produto y, y- nas contri- 
buições dos cátions e dos ânions. O melhor que pode ser feito experimentalmente é atri- 
buir a responsabilidade pela não-idealidade da solução igualmente às duas espécies de 
íons. Num eletrólito 1:1, definimos o coeficiente médio de atividade como a média ge- 
ométrica dos coeficientes de cada íon: 


p= nE [5.63] 
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Comentário 5.3 


A média geométrica de x e 
y” é (a733) "e+, Por exemplo, a média 
geométrica de x? ey" é (xy 91. 





9 
G 


Fig. 5.33 A idéia subjacente ao modelo da 
teoria de Debye-Hückel é a tendência dos 
ânions de se aglomerarem em torno dos 
cátions, e dos cátions em torno dos ânions 
(o círculo mostra uma dessas regiões de 
aglomeração). Os íons estão em incessante 
movimento, e o diagrama representa um 
instantâneo de seus movimentos, As 
soluções para as quais a teoria sc aplica são 
muito menos concentradas do que a 
mostrada aqui. 


e exprimimos os potenciais químicos dos íons por 


g=utteRTny =! RTI y 


(5.64) 
A soma desses dois potenciais químicos é idêntica à soma da eq. 5.62, mas agora os afa,. 
tamentos em relação à idealidade foram partilhados igualmente entre os dois íons, 

Podemos generalizar essa abordagem para o caso de um composto MpXq que se dis. 
solve dando uma solução com p cátions e q ânions por fórmula unitária. A energia de 
Gibbs molar dos íons é igual à soma das energias de Gibbs parciais molares: 


Gn = Ph, + que = Gil + pRTIny + gRTIny 


(5.65) 
Se definirmos o coeficiente médio de atividade 
Ye=(y?yD s=p+a [5.66] 
e escrevermos o potencial químico de cada íon como 
u= ideal + RTIny, (5.67) 
chegaremos à mesma expressão da eq. 5.62 para Gm quando escrevemos 
G= pu, + qu (5.68) 


Entretanto, os dois tipos de íons, agora, partilham igualmente a mesma responsabilidade 
pelo comportamento não-ideal. 


(b) A lei limite de Debye-Hiickel 


A intensidade e o longo alcance da interação coulombiana entre os íons significam que 
essa interação é a principal responsável pelos afastamentos em relação à idealidade das 
soluções iônicas e domina sobre todas as outras contribuições para o comportamento não- 
ideal, Essa predominância é a base da teoria de Debye-Hiickel das soluções iônicas, for- 
mulada por Peter Debye e Erich Hiickel, em 1923. Apresentaremos uma descrição quali- 
tativa da teoria e das suas principais conclusões. O cálculo em si, que é um exemplo inte- 
ressante de como se pode abordar um problema aparentemente intratável e depois resolvê- 
lo com apelo à compreensão da física envolvida, é apresentado na Informação adicional 5.1. 

Íons com cargas opostas atraem-se mutuamente. Assim, é mais provável que se encon- 
trem nas soluções ânions nas vizinhanças de cátions, e vice-versa (Fig. 5.33). A solução iô- 
nica, como um todo, é eletricamente neutra, mas nas vizinhanças de um íon há um excesso 
de contra-fons (isto é, de íons com cargas de sinais opostos). Tomando-se a média no tem- 
po, os contra-íons encontram-se com maior probabilidade nas vizinhanças dos íons de carga 
oposta. Essa nuvem de íons promediada sobre o tempo, com simetria esférica em torno do 
fon central, na qual os contra-íons superam os íons de mesma carga que do íon central, tem 
uma carga líquida de mesmo valor que a desse íon central, mas de sinal oposto, e é denomi- 
nada de atmosfera iônica. A energia, e, portanto, o potencial químico de qualquer íons cen- 
tral, se reduz em virtude da interação eletrostática do fon com a sua atmosférica iônica. Esse 
abaixamento de energia se traduz como uma diferença entre a energia de Gibbs molar 6, 
eo valor ideal da energia de Gibbs molar Gis! do soluto e pode então ser identificado com 
RT In y+, A estabilização dos íons pela interação com as suas respectivas atmosferas iônicas 
é parte da explicação da prática química de usar soluções diluídas, nas quais a estabilização 
é menos importante, para conseguir a precipitação de tons em soluções de eletrólitos. 

O modelo proposto leva a uma expressão em que o coeficiente médio de atividade pode 


ser calculado em concentrações muito reduzidas. Essa expressão é chamada lei limite de 
Debye-Hiickel, 





log fp==|2,2 |A? 


(5.69) 
onde A = 0,509 para as soluções aquosas a 25°C e I é a força iônica, uma grandeza ad! 
mensional da solução dada por 


1355 eb tb?) [5.70 


Nesta expressão, z, é o número de carga do íon i (positivo para os cátions, negativo par” 
os ânions) e b; a sua respectiva molalidade. Como veremos, a força iônica é um param 
tro das soluções iônicas que aparece seguidamente na discussão dessas soluções. A som? 


Tabela 5.4* Força iônica e molalidade, 





J= kb/b° Bo s 
k X x” X 
M’ 1 EAR 
MZ 3 4 15 
M* 6 15 9 
M“ 10 12 42 


x‘ 
10 
12 
42 
16 


OLS re Penha 
*Porexemplo,a força iônica de uma solução de M,X 
com a molalidade b, na qual os íons em solução são 


Mt e XP, é 15b/b°. 


Tabela sinóptica 5.5* Coeficientes 
* médios deatividades em água a 298 K 








bb” KCI CaCl, 
0,001 0,966 0,888 
0,01 0,902 0,732 
0,1 0,770 0,524 
1,0 0,607 0,725 


*Outros valores podem ser vistos na Seção de Dados 


no final deste livro. 


WUS i U yI FITA eneen 





se estende para todos os íons presentes na solução. Nas soluções que consistem em dois | 
tipos de íons com as molalidades b, eb , 


671) 


A força iônica acentua às cargas dos íons, pois os números de carga aparecem elevados ao 


quadrado. A Tabela 5,4 resume a relação entre a força iônica e a molalidade numa forma 
cômoda de usar. 


[= Eh, z + b 2b 


Ilustração 5.4 Aplicação da lei limite de Debye-Hückel 








O coeficiente médio de atividade do KCI(aq) 5,0 x 10° molkg”!, a 25°C, é calculado | 
escrevendo-se 


I=Ab+ bb =b6 

onde b é a molalidade da solução (e b, = b. = b). Então, pela eq. 5.69, 
log y==0,509 x (5,0 x 10™°)"? =— 0,036 

Portanto, y- = 0,92. O valor experimental é 0,927. 











Exercício proposto 5.8 Calcule a força iônica e o coeficiente médio de atividade do 
CaCl;(aq) na concentração de 1,00 x 10*molkg”",a25ºC, [3,00 mmol kg ', 0,880] 


O nome “lei limite” é aplicado à eq. 5,69 devido ao fato de as soluções iônicas de 
molalidades moderadas poderem ter coeficientes de atividade que diferem dos valores 
dados por essa equação; no limite de molalidades arbitrariamente baixas, b — 0, porém, 
espera-se que todas as soluções tenham coeficientes de atividades dados por essa equa- 
ção. Na Tabela 5.5 aparecem alguns valores experimentais dos coeficientes de atividade 
de sais com diferentes tipos de valência, A Fig. 5.34 mostra os gráficos de alguns valores 
desses coeficientes contra I'2, e compara com as retas teóricas calculadas da eq. 5.69. A 
concordância em molalidades muito baixas (menos do que cerca de | mmol kg ', de- 
pendendo do tipo das cargas) é notável e proporciona indício convincente a favor do mo- 
delo. Entretanto, os afastamentos em relação às curvas teóricas em molalidades maiores são 
grandes e mostram que as aproximações só valem em concentrações muito baixas. 


(c) Lei de Debye-Hiickel estendida 


Quando a força iônica da solução é muito elevada para que a lei limite seja válida, o coe- 
ficiente de atividade pode ser estimado a partir da lei de Debye-Hückel estendida: 


+CI (5.72) 





a 
0,1 nA Nettach 





Š VEMA 
e) K 
A (12, 
VN Fig. 5.34 Verificação experimental da lei limite de Debye- 
s5] \ Mo E Húckel. Embora sejam grandes os desvios para forças 
ORA iônicas moderadas, os coeficientes angulares das retas, 
| (2,2) que expressam a lei, quando 7 — 0 têm boa concordância 
| \ com os valores experimentais, Isso mostra que a lei pode 
o 4 8 18 serusada paraa extrapolação de dados em molalidades 


100° muito baixas. 


150 CAPITULO CINCO 


Tz 


Q 


-0,02 ho 
H Lei estendida Fi y S a 4 
g: 5.35 A lei de Debye-Hückel estendida proporciona 
QJ uma boa concordância com os resultados 


experimentais sobre uma faixa mais ampla de 
0,04 N molalidades do que a lei limite (como mostrado no 
gráfico desta figura para um eletrólito 1:1), mas falha 


em molalidades altas. 


Sa Exploração Considere o gráfico de log y, contra 
Emi. [2 com B= 1,50 e C = 0 como uma 
representação dos dados experimentais para um 
determinado eletrólito 1:1. Em que faixa de forças 
-0,08 i iônicas a aplicação da lei limite conduz a um erro no 
4 8 12 16 valor do coeficiente de atividade de menos do que 10% 
100/2 do valor previsto pela lei estendida? 


ten Lei limite 








onde B e C são constantes adimensionais. Embora B possa ser interpretado como uma 
medida da distância de aproximação máxima entre os íons, é melhor interpretá-lo (assim 
como C) como um parâmetro empírico de ajuste. A Fig. 5.35 mostra uma curva traçada 
dessa maneira. É evidente que a eq. 5.72 reproduz os coeficientes de atividade em um 
intervalo moderado de soluções diluídas (até cerca de 0,1 mol kg”'), mas que está longe 
de ser exata nas proximidades de 1 mol kg”. 

As teorias atuais sobre os coeficientes de atividade em soluções de solutos iônicos ado- 
tam uma via indireta de análise. Estabelecem um modelo para a dependência entre o coe- 
ficiente de atividade do solvente e a concentração do soluto e, depois, com a equação de 
Gibbs-Duhem (eq. 5.12) estimam o coeficiente de atividade do soluto. Os resultados são ra- 
zoavelmente exatos para soluções com molalidades maiores do que cerca de 0,1 mol kg ' e 
são importantes para a análise de soluções de vários sais, como, por exemplo, da água do mar. 


Conceitos importantes 






































O 1. Ovolume parcial molar é a variação de volume por molde Aadi- [] 13. A entropia de mistura de dois líquidos que formam uma solução 
cionado a um grande volume da mistura: V;=(dV/dn), 7, O ideal é dada por A; S=-nR(x, In x, + xp In xp). 
volume total de uma mistura é V = n,V, + n Vp O 14. Uma função de excesso (X*) é a diferença entre a função termo- 

O 2. O potencial químico pode ser definido em termos da energia de dinámica de mistura observada e a função para uma solução ideal. 
Gibbs parcial molar 4, =(3G/ðn, Jann’ A energia de Gibbs total O 15: Uma solução regular é uma solução paraa qual Hº + 0, mas $ = 0. 
de uma mistura é G= n, H, + 'pHp: 16. Uma Propiedad: en i uma propriedade que depende ai 

O 3. A equação fundamental da termodinâmica química relaciona a na  CN aape ea auto rias não co 
variação da energia de Gibbs com as variações de pressão, tem- O 17. A elevação ebulioscópica é dada por AT = K,b, onde K, é a con- 
peratura e composiçao; de= yak — SdT+ padn, + Hpdng +--+ tante ebulioscópica. O abaixamento crioscópico é dado por AT 

O 4A eUação de Gibbs-Duhem é Lndp=0 7 = Kb, onde K; é a constante crioscópica. 

O 5. O potencial químico padrão de um gás perfeito éu = u" + RT [] 18. Osmose éa passagem espontânea de um solvente puro para uma 
In(p/p"), onde p” é o potencial químico padrão, ou seja, o poten- solução da qual ele está separado por uma membrana semiper- 
cial químico do gás puro a 1 bar. meável, ou seja, uma membrana permeável ao solvente, mas não 

6. A energia de Gibbs de mistura de dois gases perfeitos é dada por ao soluto. 
Ami = nRT(x, ln x, + Xp In xp). O 19. A pressão osmótica é a pressão que deve ser aplicada a uma solu- 

O 7. A entropia de mistura de dois gases perfeitos é dada por A m, S = ção de modo a parar o fluxo de entrada de solvente. 

— nR(x, In x, + xy ln xy). O 20. A equação de van't Hoff para a pressão osmótica é [J=[|B]RT 

D 8. A entalpia de mistura para gases perfeitos é ApH = 0. O) 21. A atividade é definida como a,=p,/py. ; 

9. Uma solução ideal é uma solução em que todos os componentes [7] 22. A atividade do solvente está relacionada ao seu potencial quimi- 
seguem a lei de Raoult (p,=x,p;) em toda a faixa de composição. co por H,=Hj+RTIna,. A atividade pode ser escrita em ter” 

O 10. O potencial químico de um componente de uma solução ideal é mos do coeficiente de atividade y, = a,/x, 
dado por =| +RTInx, - O 23. O potencial químico de um soluto numa solução diluída ideal é 

(3 11. Uma solução diluída ideal é uma solução em que o soluto segue dado por us =; + RTIn a. À atividade pode ser escrita em tef- 
aleide Henry (p;=35Kj) e o solvente segue a lei de Raoult. mos do coeficiente de atividade y,=a,/x,. 

O 12. A energia de Gibbs de mistura de dois líquidos que formam uma []24. O estado-padrão biológico (pH = 7) está relacionado ao estado- 


solução ideal é dada por Amj/9=nRTax,Inx,+açln xp) . 


padrão termodinâmico por u,-=[j--7RTIn 10. 


25. 0 coeficiente médio de atividade é a média geométrica dos co- 
eficientes individuais: y, = (ylya)!1p 0, 

26. A teoria de Debye-Hiickel dos coeficientes de atividade das so- 
luções eletrolíticas é baseada na suposição de que a interação 
coulombiana entre os íons é predominante; a idéia fundamen- 
tal dessa teoria é a de uma atmosfera iônica. 
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BI?) + CI, 
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Informação adicional 5.1 A teoria de Debye-Hückel de soluções 
iônicas 

Imaginemos uma solução em que todos os íons estão nas suas respectivas 
posições, mas na qual as interações coulombianas sejam nulas. A diferença 
entre a energia de Gibbs molar de uma solução ideal e a energia de Gibbs 
molar de uma solução real é igual ao trabalho elétrico, w, de carregar o sis- 
tema nessa configuração de íons. Então, para um sal MpXq, escrevemos 


Gm GaL 


wm=(pu,+ qu )- (puiseal + quit) 
= plp, — ideal y + gfu — ideal) 





À partir da eq. 5.64, escrevemos 
Hui =, — uidal RTI y, 
Segue-se então que 


p= s=p+q (5.73) 
Conclui-se, portanto, então que devemos encontrar, inicialmente, a dis- 
tribuição dos íons e depois o trabalho de carregá-los eletricamente nes- 
sa distribuição. 

O potencial coulombiano a uma distância r de um íon isolado de 
carga ze num meio de permissividade e é 


(5,74) 


EA ze 


r ATE 
Aatmosfera iônica faz com que o potencial diminua com a distância mais 
Tuptamente do que exprime esta equação. Esse efeito de blindagem é 
Um problema conhecido na eletrostática e é levado em conta substitu- 
Se o potencial coulombiano por um potencial coulombiano blin- 


dado, uma expressão do tipo 


= er 


RE 
Na ibiograro recomendada no Cap. 2 para informações adicionais sobre ter- 
ica química. 





onde rp é o comprimento de Debye. Quando rp é grande, o potencial 
blindado é praticamente igual ao potencial sem blindagem. Quando ele 
é pequeno, o potencial blindado é muito menor do que o não-blinda- 
do, mesmo a curtas distâncias (Fig. 5.36). 

Para calcular ro precisamos saber como varia a densidade de carga, 
p, da atmosfera iônica, a carga de uma pequena região dividida pelo vo- 
lume da região, com a distância ao íon. Para isto, aproveitamos outro 


0,8 





04 


Potencial, 4/Z/1,) 


0,2 





0 05 1 
Distância, r/r, 


Fig. 5.36 Variação do potencial coulombiano blindado com a 
distância, para diferentes valores do comprimento de Debye, ro/a. 
Quanto menor for o comprimento de Debye, mais rapidamente o 
potencial cai a zero. Em cada caso, a é uma unidade arbitrária de 
comprimento. 
Exploração Escreva uma expressão para a diferença entre os 
potenciais coulombianos blindados e sem blindagem obtida 
em rp. Então, faça o gráfico dessa expressão contra rp € dé uma 
interpretação física para a forma do gráfico. 


152 CAPÍTULO CINCO 


resultado da eletrostática, no qual a densidade de carga e o potencial se 

relacionam pela equação de Poisson (veja o Apêndice 3): 

i p 

Vg=-— (5.76) 
€ 

onde Y = (9/4 + ay + 9/02) é chamado de laplaciano. Como esta- 

mos considerando somente uma atmosfera iônica esférica, podemos usar 

uma forma simplificada dessa equação, ou seja, com a densidade de carga 

sendo função apenas da distância até o ion central: 


La fado é 
—— | pe | = -— 
r al dr € 


Comentário 5.4 


Para sistemas com simetria esférica, é melhor trabalhar nas coordenadas 
polares esféricas r, 8 e & (veja a figura a seguir): x = r sen 0 cos œ, y = r sen 0 
sen ġ, e z = r cos 8.0 laplaciano em coordenadas polares esféricas é dado por 


a LO [49 1 fe Jo: 
al! dr cre 2 F r?sen?0 90? 








Quando uma função varia somente com r, as derivadas do segundo termo 
e do terceiro termo são nulas e o laplaciano tem a forma 


Wani d 

v= =A A 

rdr dr 
Substituindo a expressão do potencial blindado, eq. 5.75, chegamos a 


(5.77) 


Para resolver esta equação precisamos relacionar p, e h, 

Para a próxima etapa, levamos em conta o fato de que a energia de 
um fon depende da sua distância ao íon central e que podemos usar a 
distribuição de Boltzmann (veja a Seção 16.1) para achar a probabilida- 
de de um fon estar a certa distância do fon central. A energia de um íon 
de carga zje numa distância onde ele sofre a ação do potencial «h, do íon 
central i em relação à sua energia quando ele está muito afastado no seio 
da solução é igual ao produto da sua carga pelo potencial: 


E=z,ep, 


Portanto, de acordo com a distribuição de Boltzmann, a razão entre a 
molaridade, c, dos íons à distância r e a molaridade dos íons no seio da 
solução, c), onde a energia é nula, é dada por 


SG _ -Bkr 


e A 
A densidade de carga, p, numa distância r do íon i é igual à molaridade 
de cada tipo de íon multiplicada pela carga por mol de íons, zeN,. A gran- 


deza eN,, que é o valor da carga por mol de elétrons, é a constante de 
Faraday, F = 96,48 kC mol”!, Assim, segue que 


p=czF+caF=ca Pet Ez Re AkT (5.78) 


Neste momento, vale a pena simplificar a expressão a fim de eliminar 
os termos nas exponenciais. Como a energia da interação eletrostática 
média é pequena diante de KT, podemos reescrever a eq. 5.78 na forma 


z,e zeh 
peer - dida rody a rı -— eu +] 
ki : KI 


= (ctz, + ez) P- (22+ ez)F 





Comentário 5.5 

A expansão do tipo de função exponencial usada aqui é e* = 
be — -ea Sex < 1, então e™ = 1 — x. 

A substituição de e por F/N, e N,k por R resulta na seguinte expressão; 


ia 


2 
o i 


pole + ez )F- (2+ ez) 





+e (5.79) 


O primeiro termo na expansão é nulo, pois a densidade de carga no seio da 
solução é uniforme, e a solução é eletricamente neutra. Admite-se que os 
termos que não foram escritos, além do segundo, são muito pequenos para 
terem significado. O único termo restante pode ser expresso em função da 
força iônica, eq. 5.70, observando-se que, nas soluções aquosas diluídas que 
estamos examinando, a molalidade e a molaridade são, aproximadamente, 
iguais e que c = bp, onde p é a massa específica do solvente 


Ez + ez = (b2z}+ Pz? )p=2°p 
Com essas aproximações, a eq. 5.78 fica 
2pF Ib 6, 
Podemos agora resolver a eq. 5.77 em termos de rp: 


í ERT J: 
DA 2pF b° 


Para calcular o coeficiente de atividade precisamos achar o trabalho 
elétrico de carregamento do íon central imerso na sua atmosfera iônica. 
Para isto precisamos saber o potencial no íon provocado pela sua atmos- 
fera, Pumos: Esse potencial é igual à diferença entre o potencial total, dado 
pela eq. 5.75, e o potencial devido ao próprio íon central: 


(5.80) 





et! 1 
Órmos= Ó— Qion central = Z nG 
r r 
O potencial no íon central (em r = 0) se obtém tomando-se o limite desta 
expressão quando r — 0, e é 


Zi 
ÓamostO) mur 
Tp 
Esta expressão nos mostra que o potencial da atmosfera iônica é equi- 
valente ao potencial devido a uma única carga de mesmo módulo que à 
carga do íon central, mas de sinal oposto, colocada numa distância rp 
do íon central. Se a carga do íon central fosse q, e não ze, então o poten- 
cial devido à sua atmosfera seria 


q 
(0)=- 
Parmos ) Er, 





O trabalho de adicionar uma carga dq a uma região onde o potencial 
elétrico é igual a P,moslO) é 


dw, E [um mos 0 Jdg 


Portanto, o trabalho total, por mol, de carregar completamente os íons è 





ze N, ze 
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onde na última etapa usamos F= Ne, Segue-se da eq, 5,73 que o coefi 
ciente médio de atividade dos ions é 
In7,= PWos + GWe- (past) 
z SRT BmesN R Tro 
0; logo, 


Entretanto, devido à neutralidade, pz, 4 qz 


Comentário 5.6 
Para esta etapa, multiplicamos pz, + qz. = 0 por p e, separadamente, 
por q. Somamos as duas expressões e reorganizamos o resultado 
« lembrando que p + q=sez,z =-|z,z |. 
zz |F 


Y= STEN, RTT, 
A substituição de rp usando a eq. 5.79 dá 


Questões teóricas 





5.1 Estabeleça e justifique o critério termodinâmico para o equilíbrio solução-vapor. 


5.2 Como é possível modificar a lei de Raoult de modo a descrever a pressão de 
vapor de soluções reais? 


5.3 Explique como as propriedades coligativas são usadas para determinar a massa 
molar. 


Exercícios 





MISTURAS SIMPLES 153 À 


lzz Eae p=] r P ph 
smenaRT eRT) e ZERO 


onde agrupamos os termos de modo a mostrar que essa expressão é 
parecida com a forma da eq. 5.69, Realmente, a conversão para logaritmo 
decimal (usando In x = In 10 x log x) dá 


p2 





In 7, == 





3 o 12 
log =-|2,2| mama (Es Te 
ATN, in 10 À 2eºR*Tº 


que é a eq. 5.69 (log y. = —|z,2 |AN?), sendo 


PÉ bt 1/2 
A=——— p (5.81) 
4nN, In 10 | 2e RT? 5 





5.4 Explique a origem das propriedades coligativas. 


5.5 Explique o que é uma solução regular. 


5.6 Descreva as caracteristicas gerais da teoria de Debye-Hückel das soluções ele- 
trolíticas. 





5.1(8) Os volumes parciais molares da acetona (propanona) e do clorofórmio 
(triclorometano), numa solução em que a fração molar do CHCI, é 0,4693, são, 
respectivamente, 74,166 cm° mol”! e 80,235 cm’ mol”'. Qual o volume de 1,000 
kg desta solução? 
5,1(b) Os volumes parciais molares de dois líquidos A e B numa solução em que 
afração molar de A é 0,3713 são, respectivamente, 188,2 cm” mol”! e 176,14 cm” 
mol”! A massa molar de A é 241,1 g mol~' e a de B é 198,2 gmol-!. Qual o volu- 
me de 1,000 kg desta solução? 
5.2(a) A 25°C, a massa específica de uma solução a 50% ponderais de etanol em 
água é 0,914 g cm™, O volume parcial molar da água nesta solução é 17,4 em! 
mol”!, Calcule o volume parcial molar do etanol. 
S.2(b) À 20°C, a massa específica de uma solução a 20% ponderais de etanol em 
água é 968,7 kg m>?, O volume parcial molar do etanol na solução é 52,2 cm 
mol?! Calcule o volume parcial molar da água. 
5:3(a) A 300 K, as pressões parciais de vapor do HCI (isto é, as pressões parciais 
do HCI no vapor) em equilíbrio como GeCl, líquido são as seguintes: 
Ha 0,005 0,012 0,019 
Puci/kPa 32,0 76,9 121,8 
Mostre quea solução segue a lei de Henry sobre esse intervalo de frações molares 
€ calcule a constante da lei de Henry a 300 K. 
Bb) A 310 K, as pressões parciais do vapor de uma substância B dissolvida 
num líquido A são as seguintes: 
b 0,010 0,015 
PalkPa 82,0 122,0 
Mostre que a solução segue a lei de Henry sobre esse intervalo de frações molares 
€calcule a constante da lei de Henry a 310 K. 


S4a) Estime a pressão parcial do vapor do HCI em equilíbrio com sua solução 
Em tetracloreto de germânio de molalidade 0,10 mol kg '. Os dados necessários 
Estão no Exercício 5.3a. 

84h) Com os dados do Exercício 5.3b, estime a pressão parcial do vapor do com- 
Ponente B em equilíbrio com a sua solução em À quando a molalidade de B for 
0,25 mol kg-!. A massa molar de A é 74,1 g mol". 

S5(a) A pressão de vapor do benzeno, à 60,6ºC, é de 53,3 kPa, mas caia 51,5 kPa 
quando 19,0 g de um composto orgânico não-volátil são dissolvidos em 500 g de 

. Calcule a massa molar do composto. 


0,020 


166,1 


5.5(b) A pressão de vapor do 2-propanol é 50,00 kPa a 338,8°C, mas cai a 49,62 
kPa quando se dissolvem, em 250 g de 2-propanol, 8,69 g de um composto orgã- 
nico não-volátil. Calcule a massa molar do composto. 
5.6(a) A adição de 100 g de um composto a 750 g de CCI, provocou um abaixa- 
mento crioscópico de 10,5 K. Calcule a massa molar do composto. 
5.6(b) A adição de 5,00 g de um composto a 250 g de naftaleno provocou um 
abaixamento crioscópico de 0,780 K. Calcule a massa molar do composto. 
5.7(a) A pressão osmótica de uma solução aquosa, a 300 K, é 120 kPa. Calcule o 
ponto de congelamento da solução. 
5.7(b) A pressão osmótica de uma solução aquosa, a 288 K, é 99,0 kPa. Calcule o 
ponto de congelamento da solução, 
5.8(a) Um recipiente de 5,0 dm’ está dividido em dois compartimentos de ta- 
manhos iguais, O da esquerda contém nitrogênio a 1 atm e 25°C; o da direita con- 
tém hidrogênio nas mesmas condições de temperatura e pressão, Calcule a en- 
tropia de mistura e a energia de Gibbs de mistura no processo que ocorre pela 
remoção da separação entre os compartimentos. Admita que os gases se com- 
portam como um gás perfeito, 
5.8(b) Um recipiente de 250 em' está dividido em dois compartimentos de volumes 
iguais, O da esquerda contém argônio, a 100 kPa e 0°C . O da direita contém neônio 
nas mesmas condições de temperatura e pressão. Calcule a entropia de mistura e a 
energia de Gibbs de mistura no processo provocado pela remoção da separação en- 
tre os compartimentos. Admita que os gases têm comportamento de gás perfeito. 
5.9(a) O ar é uma mistura cuja composição foi apresentada no Exercício proposto 
1.4. Calcule a entropia de mistura na preparação de uma amostra de ar a partir 
dos componentes gasosos puros, com o comportamento de gases perfeitos. 
5.9(b) Calcule a energia de Gibbs, a entropia e a entalpia na misturação de 1,00 
molde C,H (hexano) com 1,00 mol de C,H,, (heptano), a 298 K. Admita que a 
solução resultante seja ideal. 
5.10(a) Que proporções de hexano e heptano se devem misturar (a) em fração 
molar e (b) em massa para que a entropia de mistura seja um máximo? 
5.10(b) Que proporções de benzeno e etilbenzeno se devem misturar (a) em fra- 
ção molar e (b) em massa para que a entropia de mistura seja um máximo? 
5.11(a) Com a lei de Henry e os dados da Tabela 5.1, calcule a solubilidade (em 
molalidade) do CO, em água, a 25°C, quando a sua pressão parcial é (a) 0,10 atm 
e (b) 1,00 atm. 
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Stb) As frações molares do N, e do O, no ar atmosférico ao nível do mar, são 
aproximadamente 0,78 e 0,21. Calcule as molalidades do nitrogênio e do oxigé- 
nio na solução formada num vaso aberto, cheio com água, a 25°C, 


512a) Uma unidade para gaseificar água, de uso doméstico, proporciona dió- 
xido de carbono sob pressão de 5,0 atm. Estime a molaridade do gás na água 


gascificada 


5.12(b) Depois de algumas semanas de uso, a pressão do gás na unidade menci- 
onada no exercício anterior caiu a 2,0 atm. Estime a molaridade do gás na água 
que a unidade gaseificadora produz com essa pressão. 

5.138) A entalpia de fusão do antraceno é 28,8 k] mol! e o seu ponto de fusão 
é 217°C. Calcule a solubilidade ideal do antraceno no benzeno, a 25°C. 

5.134b) Estime a solubilidade ideal do chumbo no bismuto, a 280°C, sabendo 
que o seu ponto de fusão é 327°C e a entalpia de fusão 5,2 kJ] mol”. 


5.14(9) As pressões osmóticas de soluções de poliestireno em tolueno foram 
medidas a 25°C. Cada pressão, na tabela seguinte, está expressa em termos da 
altura de uma coluna do solvente de massa específica 1,004 g em * 

2,042 
0,592 


6,613 


1,910 2,750 


cilg dm”) 9,521 


12,602 


hiem 3,600 


Estime a massa molar do polimero. 


5.14(b) A massa molar de uma enzima foi determinada pela medida das pres- 
sões osmóticas, a 20°C, de soluções da enzima em água e extrapolação dos dados 
até a concentração nula, Obtiveram-se os seguintes dados: 


climgem”) 3,221 4,618 5,112 6,722 


htem 5,746 8,238 9,119 11,990 


Calcule a massa molar da enzima. 


pressão total e a composição da fase vapor quando a fração molar do Br, for 0,050 
admitindo que, nessa concentração, a solução se comporta como uma oluç 


do 
diluída ideal, 


15.16(b) O benzeno e o tolueno formam soluções quase ideais, O ponto de ebuli 

“ção do benzeno puro é 80,1ºC, Calcule o potencial químico do benzeno em rela 
ção ao do benzeno puro quando Xhenseno = 0,30 no ponto de ebulição. Se o coefj 
ciente de atividade do benzeno nessa solução fosse, na realidade, igual a 0,93 e 
não igual a 1,00, qual seria a pressão de vapor do benzeno? 


5.17() A medida das composições das fases líquida e vapor, em equilíbrio, de 
soluções de acetona (A) e metanol (M) mostrou que, a 57,2ºC, sob pressão de 
1,00 atm, tem-se x, = 0,400 quando y, = 0,516. Calcule as atividades e os coefj- 
cientes de atividade dos dois componentes dessa solução com base na lei de Raoult 
As pressões de vapor dos componentes puros, na temperatura mencionada, são; 
Pp; = 105 kPa e py = 73,5 kPa. (x, é a fração molar no líquido e y, a fração molar 
correspondente no vapor.) 


5.17(b) A medida das composições das fases líquida e vapor em equilíbrio, de 
uma solução binária a 30°C e 1,00 atm, mostrou que x, = 0,220 quando y, 
0,314. Calcule as atividades e os coeficientes de atividade dos dois componentes 
da solução com base na lei de Raoult. As pressões de vapor dos componentes 
puros, na temperatura mencionada, são: pt = 73,0 kPa e pi = 92,1 kPa. (x, éa 
fração molar no líquido e y, a fração molar correspondente no vapor.) 


5.18(a) Calcule a força iônica de uma solução que é 0,10 mol kg"! em KCl(ag) e 
0,20 mol kg"'em CuSO (ag). 


«5.18(b) Calcule a força iônica de uma solução que é 0,040 mol kg ' em 


K,[Fe(CN),](aq), 0,030 mol kg”! em KCl(aq) e 0,050 mol kg" em NaBr(aq) 


5.19(a) Calcule as massas de (a) Ca(NO,), e, separadamente, de (b) NaCl, quan- 
do o sal é adicionado a uma solução de KNO, (aq) 0,150 mol kg”!, contendo 500 
g do solvente, para elevar a força iônica a 0,250. 


5.15(a) As substâncias A e B são ambas líquidos voláteis com pý = 300 Torr, $+5.19(b) Calcule as massas de (a) KNO, e, separadamente, (b) de Ba(NO,),, quando 


pk = 250 Torre K, = 200 Torr (as concentrações exprimem-se em frações mola- 
res). Quando x, = 0,9, bẹ = 2,22 mol kg”, pa = 250 Torre pa = 25 Torr. Calcule 
as atividades e os coeficientes de atividade de A e de B. Para A, use as frações mo- 
lares e a lei de Raoult; para B, as frações molares, e também as molalidades, e a lei 
de Henry. 


o sal é adicionado a uma solução de KNO, (aq) 0,110 mol kg”!, contendo 500 g 
do solvente, para elevar a força iônica a 1,00. 


5.20(a) Estime o coeficiente médio de atividade iônica, e a atividade de uma so- 
lução que é 0,010 mol kg”! no CaCl,(aq) e 0,030 mol kg”! no NaF(ag). 


5.15(b) A 293 K se tem p*(H,0) = 0,02308 atm e p(H.0) = 0,02239 atm numa X 5.20(b) Estime o coeficiente médio de atividade iônica, e a atividade de uma so- 


solução que tem 0,122 kg de um soluto não-volátil (M = 241 g mol”") dissolvido 
em 0,920 kg de água. Calcule a atividade e o coeficiente de atividade da água na 
solução. 


5.16(a) Uma solução diluída de bromo em tetracloreto de carbono comporta-se 
como uma solução diluída ideal. A pressão de vapor do CCI, puro é 33,85 Torr, 
a 298 K. A constante da lei de Henry quando a concentração de Br, é expressa em 
fração molar é 122,36 Torr. Calcule a pressão de vapor de cada componente, a 


Problemas* 


lução que é 0,020 mol kg"! no NaCl(ag) e 0,035 mol kg"! no Ca(NO,).(ag). 


5.21(a) Os coeficientes médios de atividade do HBr em três soluções aquosas 
diluídas, a 25°C, são 0,930 (a 5,0 mmol kg”), 0,907 (a 10,0 mmol kg") e 0,879 
(a 20,0 mmol kg”!). Estime o valor de B na lei de Debye-Hiickel generalizada. 


5.21(b) Os coeficientes médios de atividade do KCI em três soluções aquosas di- 
luídas, a 25°C, são 0,927 (a 5,0 mmol kg"), 0,902 (a 10,0 mmol kg") e 0,816 (a 
50,0 mmol kg”'). Estime o valor de B na lei de Debye-Hiúckel generalizada. 





Problemas numéricos 


5.1 A tabela seguinte dá as frações molares do metilbenzeno (A) nas fases liqui- 
da e vapor em equilíbrio com soluções de butanona, a 303,15 K e sob a pressão 
total p. Admita que o vapor seja um gás perfeito e calcule as pressões parciais dos 
dois componentes. Faça o gráfico dessas pressões contra as respectivas frações 
molares na solução líquida e estime as constantes da lei de Henry para cada com- 
ponente. 





x, o 0,0898 0,2476 0,3577 0,5194 0,6036 
Ya 0 0,0410 0,1154 0,1762 0,2772 0,3393 
pikPa 36,066 34,121 30,900 28,626 25,2 23,402 
x 0,7188 0,8019 0,9105 1 

Ya 0,4450 0,5435 0,7284 1 

pikPa 20,6984 18,592 15,496 12,295 


5.2 O volume de uma solução de NaC] em água, a 25°C, medido em diversas 
molalidades b, ajusta-se à seguinte expressão; v = 1003 + 16,62x + 1,77xº + 





“Os problemas com o simbolo $ foram propostos por Charles Trapp, Carmen 
Giunta e Marshall Cady. 


0,12x, onde v = V/cm’, V é o volume de uma solução que tem 1,000 kg de água, 
ex = b/b". Calcule o volume parcial molar de cada componente numa solução 
de molalidade 0,100 mol kg”. 


5.3 A 18°C, o volume total de uma solução de MgSO, em 1,000 kg de água ajus- 
ta-se à expressão: v = 1001,21 + 34,69(x — 0,070)º, onde v = V/cm’ e x = b/b". 
Calcule os volumes parciais molares do sal e do solvente numa solução de 
molalidade 0,050 mol kg '. 


5.4 As massas especificas de soluções de sulfato de cobre(II) em água, a 20°C, 
variam com a concentração conforme a tabela a seguir. Determine os volumes par- 
ciais molares do CuSO, nessas concentrações e faça o gráfico correspondente. 


m(CuSO ()/g 5 10 15 20 

pilgem™”) 1,051 1,107 1,167 1,230 

Nesta tabela, m(CuSO,) é a massa de CuSO, dissolvida em 100 g de solução 
5.5 Que proporções de etanol e de água devem ser misturadas para a obtenção 
de 100 cm” de uma solução contendo 50% em massa de etanol? Que variação de 


volume é provocada pela adição de 1,00 cm' de etanol a essa solução? (Use 0º 
dados da Fig. 5.1.) 


5.6 Fluoreto de potássio é muito solúvel em ácido acético glacial e as soluções 
têm várias propriedades diferentes das usuais. Numa tentativa para entender essas 
propriedades, dados de abaixamento crioscópico foram obtidos a partir da di- 


N 


k 


J 


lui o de uma solução de molalidade conhecida ||. Emsley, | Chem, Soc. A, 2702 
(1971)]. Os seguintes dados foram obtidos 


bilmol kg!) 0,015 0,047 0,077 0,29 0,602 
ATIK 0,115 0,295 0,470 1,381 2,67 
Calcule a massa molar aparente do soluto e sugira uma interpretação, Use 


AH = 11,4 k] mol"! e Tý = 290 K. 
5.7 Num estudo das propriedades de uma solução aquosa de Th(NO,), [feito 
r A. Apelblat, D. Azoulay, and A. Sahar, J. Chem. Soc. Faraday Trans., I, 1618 

(1973)), observou-se um abaixamento crioscópico de 0,0703 K para uma solu- 
+ ção aquosa de molalidade 9,6 mmol kg !. Qual é o número aparente de íons por 

fórmula unitária? 

5,8 A tabela seguinte dá as pressões de vapor de soluções de iodoetano (1) e acetato 

de etila (A), a 50°C. Calcule os coeficientes de atividade dos dois componentes 

com base (a) na lei de Raoult e (b) na lei de Henry, tomando I como o soluto. 


% 0 0,0579 0,1095 0,1918 0,2353 0,3718 
pikPa 0 3,73 7,03 11,7 14,05 20,72 
pylkPa 37,38 35,48 33,64 10,85 29,44 25,05 
% 0,5478 0,6349 0,8253 0,9093 1,0000 

p'kPa 28,44 31,88 39,58 43,00 47,12 

palkPa 19,23 16,39 8,88 5,09 0 


5.9 À partir dos dados que são vistos a seguir, faça o gráfico da pressão de vapor 
` para uma mistura de benzeno (B) e ácido acético (A) e trace a curva da pressão 
de vapor/composição para a mistura a 50°C. Confirme que as leis de Raoult e de 
Henry são verificadas nas regiões apropriadas. Obtenha as atividades e os coefi- 
cientes de atividade dos componentes com base na lei de Raoult e, então, tomando 
B como soluto, determine a sua atividade e o seu coeficiente de atividade com 
base na lei de Henry. Finalmente, estime a energia de Gibbs de excesso para a 


mistura em toda a faixa de composições mostrada pelos dados. 


Xa 
pai kPa 
Pal kPa 
4 
pal kPa 
Pel kPa 


0,0160 
0,484 
35,05 
0,2973 


3,31 
28,16 


0,0439 
0,967 
34,29 
0,3696 


3,83 
26,08 


0,0835 
1,535 
33,28 
0,5834 
4,84 
20,42 


0,1138 
1,89 
32,64 
0,6604 
5,36 
18,01 


0,1714 
2,45 
30,90 
0,8437 
6,76 
10,0 


0,9931 
7,29 
0,47 


5.10} As misturas de cicloexano e diversos alcanos de cadeias longas foram in- 
vestigadas por Aminabhavi et al. [T.M. Aminabhavi, V.B. Patil, M.I. Aralaguppi, 
1 O. Ortego, and K.C. Hansen, J. Chem. Eng. Data 41, 526 (1996).] Entre os da- 
dos publicados figuram os das massas específicas das soluções de cicloexano e 
pentadecano em função da fração molar do cicloexano (xc) a 298,15 K. 


x 0,6965 0,7988 0,9004 
Pligem) 0,7661 0,7674 0,7697 


Calcule o volume parcial molar de cada componente na solução que tem a fra- 
ção molar do cicloexano igual a 0,7988. 


311% As soluções de ácido propiónico e vários outros líquidos orgânicos foram 
investigadas, a 313,15 K, por Comelli e Francesconi [F. Comelli and R. Frances- 
coni, J. Chem. Eng. Data 41, 101 (1996)]. Segundo a publicação, o volume de exces- 
sona mistura de ácido propiônico e oxana exprime-se por Vº = x,xsla + a,(x, — 
%)|, onde x, é a fração molar do ácido propiônico, x, a da oxana, dy = —2,4697 
em! mol-"e a, = 0,0608 cm? mol=!. A massa específica do ácido propiônico, na 
temperatura da experiência, é 0,97174 g cm”, e a da oxana, 0,86398 g em `. (a) 
Obtenha uma expressão do volume parcial molar de cada componente na tem- 
Peratura mencionada. (b) Calcule o volume parcial molar de cada componente 
na solução equimolar. 

8:12 O equilíbrio líquido-vapor do triclorometano e do 1,2-epoxibutano foi 
estudado a várias temperaturas por Francesconi etal. [R. Francesconi, B. Lunelli, 
and F, Comelli, J. Chem. Eng. Data 41, 310 (1996).] Entre os dados figuram as 
Seguintes medidas das frações molares do triclorometano na fase líquida (xr) e 
na fase vapor (yr), a 298,15 K, em função da pressão. 





kpa 2340 21,75 2025 18,75 18,15 20,25 22,50 26,30 
x 0 0,129 0,228 0,353 0,511 0,700 0,810 1 
y 0 0,065 0,145 0,285 0,535 0,805 0,915 1 


Calcule os coeficientes de atividade dos dois componentes, tomando por base a 


a Dao 
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5134 Chen e Lee estudaram o equilíbrio liquído-vapor do cicloexanol com di- 
versos gases em pressões elevadas [].-T. Chen and M.-J. Lee, J. Chem. Eng Data 
41,339 (1996) |. Entre os dados publicados figuram as seguintes medidas das fra- 
ções molares do cicloexanol na fase vapor (y,.) e na fase líquida (xa), a 393,15 K, 


em função da pressão. 


plbar 19,9 20,0 30,0 49,9 0 80,9 
y 0,0267 0,0149 0,0112 0,00947 0,00835 0,09921 
x 0,9741 0,9464 0,9204 0,892 0,836 0,773 


Determine a constante da lei de Henry para o CO, em cicloexanol e calcule o co- 
eficiente de atividade do CO. 

5.14% A eq. 5.39 mostra que a solubilidade é uma função exponencial da tempe- 
ratura. Os dados na tabela a seguir dão a solubilidade, S, do acetato de cálcio em 
água, em função da temperatura. 

40 60 80 

Si(mol dm”) 36,4 33,7 32,7 31,7 

Determine a qualidade do ajustamento dos dados à exponencial $ = S,e'/ e es- 
time os valores de S4 e 7. Exprima essas constantes em termos das propriedades 
do soluto. 

5.15 A energia de Gibbs de excesso de soluções de metilcicloexano (MCH) e te- 
traidrofurano (THF) a 303,15 K ajusta-se à expressão 


OPC 0 20 


34,9 


GË= RTx{1 — x){0,4857 = 0,1077(2x— 1) + 0,0191 (2x-— 1)°} 
onde x éa fração molar do metilcicloexano. Calcule a energia de Gibbs de mistu- 
ra quando se prepara uma solução de 1,00 mol de MCH em 3,00 mol de THF. 
5.16 Os coeficientes médios de atividade do NaCl, a 25°C, em solução aquosa 


em diferentes concentrações, são apresentados na tabela a seguir. Verifique se seus 
valores concordam, ou não, com a lei limite de Debye-Húckel e se o ajuste pode 


ser melhorado com a lei generalizada. 


bilmmolkg!) 1,0 20 5,0 10,0 20,0 
7. 0,9649 0,9519 0,9275 0,9024 0,8712 
Problemas teóricos 


5.17 A energia de Gibbs de excesso, numa certa mistura binária, é dada por gRTx(1 
— x), onde g é uma constante e x a fração molar do soluto A. Encontre uma ex- 
pressão do potencial químico de A na mistura e faça o gráfico da sua variação 
com a composição. 

5.18 A partir da equação de Gibbs-Duhem, obtenha a equação de Gibbs-Duhem- 


Margules 
dln fa 
| ana ) por E pt 
onde fé a fugacidade. Use a relação para mostrar que, quando as fugacidades são 


substituídas pelas pressões, a lei de Raoult se aplica a um dos componentes sem- 
pre que for válida para o outro componente. 

5.149 Use a equação de Gibbs-Duhem para mostrar que o volume parcial molar 
(ou qualquer grandeza parcial molar) de um componente B pode ser calculado a 
partir do volume parcial molar (ou outra grandeza parcial molar) do componente 
A, se este for conhecido em função da composição, Isto é feito provando-se que 


E 
A AX 
v= vi-[ 2 dy, 


v: 1a 


dln fa 
dİn xg 








Use os seguintes dados (válidos para 298 K) para estimar graficamente a integral 
e encontrar o volume parcial molar da acetona em x = 0,500. 


1,000 
80,67 


0,788 
79,08 


0,889 
79,82 


0,194 


75,29 


0,385 
76,50 


0,559 
77,55 


x(CHCI,) 0 


Valem? mol!) 73,99 


5.20 Use a equação de Gibbs-Helmholtz para achar uma expressão para d Inx, 
em função de dT. Integre então d Inx, de x, = O até um valor qualquer. Integre 
então o segundo membro da equação entre a temperatura de transição do liqui- 
do puro À até a mesma temperatura na solução. Mostre que, se a entalpia da tran- 
sição é constante, obtém-se as eqs. 5.33 e 5,36. 


5.21 O “coeficiente osmótico”, &, define-se como & = —(x,/x)ln a,. Fazendo 
r = xx, e usando a equação de Gibbs-Duhem, mostre que se pode calcular a 
atividade de B a partir da atividade de A, conhecida em função da composição, 
mediante a fórmula 
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da) 0-1 
hj | = 4= 0(0) + F dr 
10 


5.22 Mostre que a pressão osmótica de uma solução real é dada por HV = -RT 
ln a, A partir desta fórmula, mostre que, se a concentração da solução for baixa, 
essa expressão toma a forma [IV = ART[B] e então que o coeficiente osmótico, 
È (definido no Problema 5.21), pode ser determinado por osmometria, 


823 Mostre que o abaixamento crioscópico de uma solução real com um sol- 
vente de massa molar M e atividade a, obedece à equação 
dna M 


dam Ki 


e use a equação de Gibbs-Duhem para mostrar que 





din as 1 


dam bK 
onde ay é a atividade do soluto e bp a sua molalidade. Use a lei limite de Debye- 
Hückel para mostrar que o coeficiente osmótico (&, Problema 5.21) é dado por 


d=1=34'IcomA' = 2,3034e1 = bjbº. 





Aplicações: à biologia e à ciência dos polímeros 


5.24 A hemoglobina, o pigmento vermelho do sangue responsável pelo trans- 
porte do oxigênio, liga-se a cerca de 1,34 cm” de oxigênio por grama. O sangue 
normal tem uma concentração de hemoglobina de 150 g dm *. A hemoglobina 
nos pulmões está 97% saturada, mas nos capilares a saturação é de somente 75%. 
Que volume de oxigênio é perdido por 100 cm de sangue quando flui dos pul- 
mões para os capilares? 


5.25 Para o cálculo da solubilidade c de um gás em um solvente, é sempre con- 
veniente usar a expressão c = Kp, onde K é a constante da lei de Henry. Respirar 
ar a alta pressão, como no mergulho submarino, faz com que aumente a con- 
centração de nitrogênio dissolvido. A constante da lei de Henry para a solubili- 
dade do nitrogênio é 0,18 ug/(g de H,O atm). Qual é a massa de nitrogênio dis- 
solvida em 100 g de água saturada com ar a 4,0 atm e a 20ºC? Compare a sua 
resposta com a obtida para 100 g de água saturada com ar a 1,0 atm. (O ar é uma 
mistura com 78,08% molar em nitrogênio.) Se o nitrogênio é quatro vezes mais 
solúvel em tecidos gordurosos que em água, qual é o aumento na concentração 
de nitrogênio num tecido gorduroso quando a pressão muda de 1 atm para 4 atm? 


5.26 O brometo de etídio se liga ao DNA por um processo denominado interca- 
lação, pelo qual o cátion etídio aromático se aloja entre dois pares de base adja- 
centes do DNA. Um experimento de diálise em equilíbrio foi usado para estudar 
a ligação do brometo de etídio (BE) a um pequeno pedaço de DNA. Uma solu- 
ção aquosa 1,00 umol dm”? de uma amostra de DNA sofreu um processo de 
diálise contra um excesso de BE. Os seguintes dados foram obtidos para a con- 
centração total de BE: 4 


[EB]/umol dm) 
Lado sem DNA 
Lado com DNA 


0,042 
0,292 


0,092 
0,590 


0,204 0,526 1,150 
1,204 2,531 4,150 
Com esses dados, faça um gráfico de Scatchard e avalie a constante de equilíbrio 


intrínseco, K, e o número total de sítios por molécula de DNA. O modelo dos 
sítios idênticos e independentes para a ligação é aplicável neste caso? 


5.27 A forma da equação de Scatchard dada no Impacto 15.2 se aplica somente 
quando a macromolécula tem sítios de ligação independentes e equivalentes. Para 
sitios de ligação independentes e não-equivalentes, a equação de Scatchard é 





v 5 À NA, ; 

LA Jet ~ IEKA 

Faça um gráfico de v/[A | para os seguintes casos. (a) Existem quatro sítios in 

dependentes sobre uma molécula de enzima, e a constante de ligação intrinseca 

éK = 1,0 X 10°. (b) Há um total de seis sitios por polimero, Quatro dos sítios 

são idênticos e têm uma constante de ligação intrínseca de 1,0 X 10°. As cons- 
tantes de ligação para os outros dois sítios são 2,0 X 10º, 


5.28 A adição de uma pequena quantidade de um sal, como, por exemplo, de 
(NH9.SO,, a uma solução contendo uma proteína carregada aumenta a solubi 

lidade da proteína na água. Esse comportamento é chamado de efeito de salting- 
in. Entretanto, a adição de grandes quantidades de sal diminui a solubilidade da 
proteina de tal modo que a proteína se precipita na solução. Esse comportamen- 
to é chamado de efeito de salting-out e é muito usado pelos bioquímicos para iso- 
lar e purificar proteinas. Considere o equilíbrio PX,(s) = Pv” (aq) + vX" (aq), onde 
P*™ é uma proteína policatiônica de carga + n, e X` é seu contra-íon. Use o prin 

cípio de Le Chatelier e os princípios físicos por trás da teoria de Debye-Húckel 
para dar uma interpretação molecular para os efeitos de salting-in e de salting- 
out. 


5.294 Pesquisadores que trabalham com polímeros, frequentemente registram 
os seus dados em unidades estranhas. Por exemplo, na determinação de massas 
molares de polímeros por osmometria, as pressões osmóticas são frequentemente 
registradas em gramas por centímetro quadrado (g cm *), e as concentrações, 
em gramas por centímetro cúbico (g cm” '). (a) Com essas unidades, quais seri- 
am as unidades de R na equação de van't Hoff? (b) Os dados da tabela a seguir, 
da pressão osmótica do polissobuteno em clorobenzeno, a 25ºC, em função da 
concentração, foram adaptados de J. Leonard e H. Daoust [J. Polymer Sci. 57,53 
(1962)). A partir desses dados, determine a massa molar do polissobuteno fazendo 
o gráfico de TI/c contra c. (c) Solventes teta são solventes para os quais o segundo 
coeficiente osmótico é zero; para solventes ‘ruins’, o gráfico é linear, e para ‘bons’ 
solventes, é não-linear. A partir do gráfico que foi feito, como você classificaria o 
clorobenzeno como solvente para o polissobuteno? Discuta o resultado em ter- 
mos da estrutura molecular do polímero e do solvente. (d) Determine o segun- 
do eo terceiro coeficientes osmóticos do virial fazendo o ajuste dos dados à equa- 
ção da pressão osmótica na forma do virial. (e) Experimentalmente, frequente- 
mente, encontra-se que a expansão do virial pode ser representada como 


Hllc=RTIM (1 + B'c+gB% +...) 


e, em bons solventes, o parâmetro g é frequentemente igual a 0,25. Truncando a 
série no terceiro termo, obtenha uma equação para (1]/c)'? e faça um gráfico dessa 
grandeza contra c. Determine o segundo e o terceiro coeficientes do virial a par- 
tir do gráfico e compare os valores com os do primeiro gráfico. Esse gráfico con- 
firma o valor que foi admitido para g? 


10 ogem gem?) 2,6 2,9 3,6 43 6,0 12,0 
cllg cm”) 0,0050 0,010 0,020 0,033 0,057 0,10 
10° gem gem) 19,0 3,0 380 52 63 

cg em?) 0,145 0,195 0,245 0,27 0,29 


5.304 Os dados da tabela a seguir mostram a pressão osmótica do policloropreno 
(p = 1,25 g cm *) em tolueno (p = 0,858 g cm *) a 30°C. Estes dados foram 
obtidos por K. Sato, F.R. Eirich e J.E. Mark [J. Polymer Sci., Polym. Phys. 14, 619 
(1976)]. Determine a massa molar do policloropreno e seu segundo coeficiente 
osmótico do virial. 


ckmg em) 1,33 
TIIN mo?) 30 


2,10 4,52 


1 132 


7,18 
246 


9,87 


390 


u 


Diagramas de fases 


Diagramas de fases de substâncias puras foram apresentados no Cap. 4. Desenvolveremos agora 
as suas aplicações sistematicamente e mostraremos como eles resumem a informação empiri- 
ca de uma ampla variedade de sistemas. Para sistematizar o assunto, exporemos a famosa regra 
das fases de Gibbs, que mostra as diversas possibilidades de variação dos parâmetros termo- 
dinâmicos de um sistema, preservando-se, no entanto, o equilíbrio entre as fases. De posse da 
regra das fases, veremos como aproveitá-la na discussão dos diagramas de fases que encon- 
tramos nos dois capítulos anteriores. Depois, sistemas mais complicados serão abordados neste 
capítulo. EM cada caso, veremos como os diagramas de fases resumem as observações 
empíricas das condições sob as quais as diversas fases do sistema são estáveis. 


Neste capítulo mostraremos uma maneira sistemática de discutir as transformações físi- 
cas que sofrem as misturas quando elas são aquecidas ou resfriadas ou quando suas com- 
posições são modificadas. Em particular, veremos como usar os diagramas de fases para 
julgar se duas substâncias são, ou não, mutuamente miscíveis, se pode existir um deter- 
minado equilíbrio sobre uma faixa de condições, ou se o sistema tem que estar numa 
condição definida de pressão, temperatura e composição para que possa haver o equilí- 
brio. Os diagramas de fases têm grande importância industrial, especialmente nas indús- 
trias de semicondutores, de cerâmicas, de aços e de ligas metálicas. São também o funda- 
mento dos procedimentos de separação da indústria do petróleo e da formulação de ali- 
mentos e preparações cosméticas. 


Fases, componentes e graus de liberdade 


Todos os diagramas de fases podem ser discutidos em termos de uma relação geral, a regra 
das fases, deduzida pela primeira vez por J.W. Gibbs. Deduziremos essa regra e depois a 


aplicaremos a muitos sistemas. A regra das fases exige o uso cuidadoso de conceitos. Por ` 


isso, principiamos pela apresentação de algumas definições. 


8.1 Definições 


Otermo fase foi introduzido no início do Cap. 4, onde vimos que identificava um estado 
Uniforme de matéria, não só no que se refere à composição química, mas também no que 
Se refere ao estado físico.! Assim, falamos das fases sólida, líquida e gasosa de uma subs- 
tância, e das diferentes fases sólidas (como fósforo vermelho e fósforo branco). O núme- 
To de fases de um sistema será simbolizado por P. Um gás, ou uma mistura gasosa, tem 
“empre uma única fase; um cristal apresenta uma única fase, e dois líquidos completa- 
Mente miscíveis também formam uma única fase. Uma solução de cloreto de sódio em 
lã apresenta uma única fase, assim como o gelo (P = 1), mesmo que esteja dividido 
em Pequenos fragmentos. Uma mistura de gelo moído e água tem duas fases (P = 2), 
Ora seja difícil delimitar precisamente as fronteiras das fases. Um sistema formado 

ST carbonato de cálcio que sofre decomposição térmica é constituído de duas fases só- 
(uma consistindo no carbonato de cálcio e a outra no óxido de cálcio) e de uma fase 


Sa (o dióxido de carbono). 


OA 


As A 
Tas são de Gibbs. 
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(a) b) 


Fig. 6.1 A diferença entre (a) uma solução 
monofásica, cuja composição é uniforme 
em escala microscópica, e (b) uma 
dispersão, na qual fragmentos de um 
componente estão embutidos numa matriz 
uniforme de um segundo componente. 


Uma liga de dois metais será um sistema bifásico (P = 2) se os metais forem imiscíveis, 
mas será um sistema monofásico (P = 1) se os metais forem miscíveis (solúveis). Esse 
exemplo mostra que nem sempre é fácil dizer se um sistema tem uma ou duas fases, Uma 
solução do sólido B no sólido A ~ isto é, uma mistura homogênea das duas substâncias - 
é uniforme numa escala molecular. Numa solução, os átomos de A estão envolvidos pe- 
los átomos de A e de B e, em qualquer amostra da solução, por menor que seja, a com po- 


sição é representativa do sistema todo. 
Uma dispersão é uniforme em escala macroscópica, mas não em escala microscópica, 


pois é constituída por grânulos ou gotículas de uma substância espalhadas numa matriz 
de outra substância. Uma pequeníssima amostra pode ser, exclusivamente, um só grå- 
nulo de A puro e não seria representativa da dispersão como um todo (Fig. 6.1). Disper- 
sões desse tipo são importantes. Em muitos materiais especiais (entre os quais os aços), 
ciclos de tratamento térmico visam a provocar a precipitação de fina dispersão de parti- 
culas de uma fase (por exemplo, de carbeto no aço) numa matriz formada por uma fase 
de solução sólida saturada. A capacidade de controlar a microestrutura resultante do 
equilibrio de fases possibilita ajustar as propriedades mecânicas dos materiais dentro de 
especificações perfeitamente definidas. 

Um constituinte de um sistema é qualquer espécie química (íon ou molécula) que 
esteja presente no sistema. Assim, uma mistura de etanol e água tem dois constituintes. 
Uma solução de cloreto de sódio em água tem três constituintes: água, íons Na* e íons 
CI”. O conceito de constituinte deve ser cuidadosamente distinguido do de 'componen- 
te’, que tem significado mais técnico. Um componente é um constituinte quimicamente 
independente do sistema. O número de componentes, C, num sistema é o número míni- 
mo de espécies independentes necessárias para definir a composição de todas as fases 

presentes no sistema. 

Quando não há reações químicas nem outras restrições (por exemplo, o balanço de 
carga), o número de componentes é igual ao número de constituintes. Assim, a água pura 
é um sistema de um componente (C = 1), pois a espécie química H,O determina com- 
pletamente a sua composição. Analogamente, uma solução de etanol e água é um siste- 
ma de dois componentes (C = 2), porque a composição fica definida pelas espécies H,O 
e C,H;OH. Uma solução aquosa de cloreto de sódio tem dois componentes, pois, devido 
ao balanço de carga, o número de íons Na” tem que ser igual ao número de íons CI”. 

Um sistema que consiste em hidrogênio, oxigênio e água, na temperatura ambiente, 
tem três componentes (C = 3), apesar de ser possível a formação de H,O a partir de H, e 
O,: nas condições que prevalecem no sistema, hidrogênio e oxigênio não reagem para 
formar água; assim, eles são constituintes independentes. Quando uma reação pode ocor- 
rer nas condições em que está o sistema, precisamos decidir o número mínimo de espé- 
cies que, depois de levar em conta as reações em que uma espécie é sintetizada à custa de 
outras, podem ser usadas para determinar a composição de todas as fases. Suponhamos, 


por exemplo, o equilíbrio 


CaCO:(s) => CaO(s) + CO;(g) 
Fase 1 Fase? Fase3 
no qual existem três constituintes e trés fases. Para definir a composição da fase gasosa 
(Fase 3) precisamos do CO,, e para definir a da Fase 2 necessitamos da espécie CaO. Po- 
rém, não precisamos de outra espécie adicional para termos a composição da Fase 1, pois 
sua identidade (CaCO,) pode ser expressa em termos dos dois outros constituintes, me- 
diante a estequiometria da reação. Consegiientemente, o sistema tem somente dois com- 


ponentes (C = 2). 





Exemplo 6.1 Determinação do número de componentes 





Quantos componentes estão presentes num sistema em que o cloreto de amônio sofre 
decomposição térmica? 


Método Principia-se escrevendo as equações químicas das reações e identificando os 
constituintes do sistema (todas as espécies presentes) e as fases. Depois se decide se, 
nas condições do sistema, alguns constituintes podem ser formados à custa dos ou- 
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tros. À remoção desses constituintes deixa os constituintes independentes, Finalmen- 
te, identifica-se o número mínimo desses constituintes independentes necessários para | 


a definição da composição de todas as fases. 
Resposta A reação química é 


NH, Cl(s) => NH.(g) + HCI(g) 


Há três constituintes e duas fases (uma sólida e outra gasosa). No entanto, o NH,eo 
HCl são formados em proporções estequiométricas fixadas pela reação. Portanto, as 
composições das duas fases podem ser expressas em termos de uma única espécie” 
química, o NH,CI. Conclui-se então que há um único componente no sistema (C = 
1). Se HCI (ou NH,) fosse injetado no sistema, a decomposição do NH,Cl não daria a 
composição correta da fase gasosa, e o HCI (ou o NH,) teria que ser considerado como 


segundo componente, 


Exercício proposto 6.1 Dê o número de componentes de cada um dos sistemas se- 
guintes: (a) água, admitindo a autoprotólise; (b) solução de ácido acético em água; (c) 
carbonato de magnésio em equilíbrio com seus produtos de decomposição. 


[(a) 1, (b) 2, (c) 2] 








A variância de um sistema, F, é o número de variáveis intensivas que podem ser inde- 
pendentemente alteradas sem perturbar o número de fases em equilíbrio. Num sistema 
com um só componente e monofásico (C = 1, P = 1), a pressão e a temperatura podem 
ser alteradas, independentemente uma da outra, sem que se modifique o número de fa- 
ses; portanto, F = 2. Dizemos que o sistema é bivariante, ou que tem dois graus de liber- 
dade. Por outro lado, se duas fases estão em equilíbrio (por exemplo, um líquido em equi- 
líbrio com seu vapor) em um sistema com um único componente (C = 1, P = 2), a tem- 
peratura (ou a pressão) pode ser alterada arbitrariamente, mas essa alteração (ou a alte- 

ação da pressão) é acompanhada por uma modificação definida da pressão (ou da tem- 
peratura) para que as duas fases continuem em equilíbrio. Isto é, a variância do sistema 


caiu para 1. 


6.2 A regra das fases 

Em um dos cálculos mais elegantes de toda a termodinâmica química, J.W. Gibbs dedu- 
ziu a regra das fases, que é uma relação geral entre a variância, F, o número de compo- 
nentes, C, e o número de fases em equilíbrio, P, para um sistema de qualquer composi- 
ção: 


F=C-P+2 (6.1) 


Justificativa 6.1 A regra das fases 





Consideremos inicialmente o caso especial de um sistema de um componente. Para 
duas fases em equilíbrio, podemos escrever ty(ct) = |1)(8). Cada potencial químico é 
uma função da pressão e da temperatura, ou seja, 


autos p T) = uB: pT) 
Esta é uma equação relacionando p e T, de modo que somente uma dessas variáveis é 
independente (da mesma forma que a equação x + y = 2 é uma relação para y em 
termos de x: y = 2 — x), Esta conclusão é consistente com F = 1, Para três fases em 
equilíbrio mútuo, 

u (% pT) = u (B; pT) = 40 pT) 
Esta é, na verdade, uma relação entre duas equações e duas incógnitas (guy(as T, p) = 
(B; T, p) e m (B; T, p) = (7 T, p)) e, portanto, tem uma solução apenas para um 
único valor de p e T (tal como o par de equações x + y = 2 ¢ 3x — y = 4 tema solução 
única x = y = 4). Esta conclusão é consistente com F = 0, Quatro fases não podem 
estar em equilíbrio num sistema de um componente, porque as três igualdades 
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Fig. 6.2 Regiões típicas de diagrama de 

fases de sistema com um só componente. 
As curvas representam condições nas quais 
duas fases vizinhas estão em equilíbrio. 
Um ponto representa o conjunto único de 
condições em que três fases coexistem em 
equilíbrio. Não é possível a existência de 
quatro fases em equilíbrio mútuo. 


los pT) =u (P; p T) uB: p T) = u Y pT) 14 (Y; pT) = y (p T) 


são três equações para duas incógnitas (p e T) e não são consistentes (tal como x 4 
y = 2, 3x — y = 4, e x + 4y = 6 não tem solução). 

Vamos considerar agora o caso geral, Principiamos pela contagem do número to 
tal de variáveis intensivas. A pressão p e a temperatura T são duas. Podemos especifi- 
car a composição de cada fase pelas frações molares de C — 1 componentes. Basta 
somente C — 1 e não são necessárias C frações molares, pois a soma x, + x, +... 4 
Xc = l; e, se C — 1 forem conhecidas, a restante pode ser calculada. Como há P fases 
no sistema, o número total de variáveis do sistema é P(C — 1). Portanto, neste estágio, 
precisamos de P(C — 1) + 2 variáveis intensivas. 

No equilíbrio, o potencial químico de um componente J tem o mesmo valor em 
qualquer fase (Seção 4.4): 

u(&)=4(B)=... para P fases 


Isto é, há P — 1 equações desse tipo para serem cumpridas para cada componente J, 
Como existem C componentes, o número total de equações é C(P — 1). Cada equa- 
ção reduz de uma unidade a possibilidade de alterar livremente as P(C — 1) + 2 vari- 
áveis intensivas. Então, o número de graus de liberdade é dado por 


F=PC-1)+2-C(P-)=C-P+2 


que éa eq. 6.1. 





(a) Sistemas com um componente 


Nos sistemas com um componente, como a água pura, por exemplo, temos F = 3 — P., 
Quando somente uma fase está presente, F = 2 e tanto a p como a T podem ser alteradas 
independentemente uma da outra sem que se altere o número de fases. Em outras pala- 
vras, uma única fase é representada por uma área no diagrama de fases. Quando duas 
fases estiverem em equilíbrio, F = 1, o que implica que a pressão não pode variar se a tem- 
peratura é mantida constante; realmente, em uma determinada temperatura, um líquido 
tem uma pressão de vapor característica. Segue-se que o equilíbrio entre duas fases é re- 
presentado por uma linha no diagrama de fases. Poderíamos, como é claro, fixar a pres- 
são em vez da temperatura, e então as duas fases estariam em equilíbrio numa tempera- 
tura perfeitamente definida. Assim, a fusão (ou outra transição de fase qualquer) ocorre 
numa temperatura definida para uma determinada pressão. 

Quando forem três as fases em equilíbrio, F = 0 e o sistema é invariante. Essa condi- 
ção especial só pode ser conseguida numa temperatura e numa pressão que são caracte- 
rísticas da substância e que não podemos modificar à vontade. O equilíbrio das três fases, 
num diagrama de fases, será então representado por um ponto, o ponto triplo. Não é 
possível, num sistema com um só componente, que quatro fases estejam em equilíbrio, 
pois F não pode ser negativa. Esses aspectos estão resumidos graficamente na Fig. 6.2. 

Todas as características apresentadas na Fig. 6.2 estão presentes no diagrama de fases 
da água, obtido experimentalmente (Fig. 6.3). Esse diagrama resume as transformações 
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Fig. 6.3 Diagrama de fases da água, versão simplificada 
da Fig. 4.5. O simbolo T, marca a temperatura do ponto 
« triplo, Tą a temperatura de ebulição normal, e T,a 
temperatura de fusão do gelo. 


SIR T, 


Temperatura, T 
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que ocorrem quando uma amostra, tal como aquela definida pelo ponto a, é resfriada a 
pressão constante, A amostra permanece inteiramente gasosa até que a temperatura atinja 
o ponto b, quando aparece a fase líquida. Há então duas fases em equilíbrio e F = L. Como 
decidimos fixar a pressão, e, portanto, um grau de liberdade foi utilizado, a temperatura 
de equilíbrio não é arbitrária, não está sob o nosso controle. O abaixamento da tempera- 
tura leva o sistema até c, na região de uma fase, a região de líquido. A temperatura pode 


variar nas vizinhanças de ca vontade, e somente quando houver o aparecimento de gelo, 
em d, a variância retornará ao valor 1. 


(b) Procedimentos experimentais 


A detecção de uma mudança de fase nem sempre é tão simples quanto a da água ferven- 
do numa chaleira, de modo que técnicas especiais foram desenvolvidas. Duas delas são a 
análise térmica, que se aproveita do efeito da variação de entalpia numa transição de 
primeira ordem (Seção 4.7), e a calorimetria diferencial de varredura (ver Impacto 12.1). 
Essas técnicas são úteis para transições entre fases sólidas (sólido-sólido), onde a simples 
inspeção visual da amostra pode ser inadequada. Na análise térmica, resfria-se a amostra 
e acompanha-se a variação da temperatura com o tempo, Em uma transição de primeira 
ordem, há evolução de calor e a temperatura fica constante enquanto a transição não estiver 
completa. A curva de resfriamento ao longo da isóbara cde da Fig. 6.3 tem, portanto, a 
forma que aparece na Fig. 6.4. A temperatura de transição é evidente e determina a posi- 
ção do ponto d no diagrama de fases. 

Os trabalhos modernos sobre transições de fase frequentemente abordam sistemas em 
pressões muito elevadas, e procedimentos de detecção mais refinados devem ser adota- 
dos. Atualmente, pressões muito elevadas são obtidas numa célula a bigornas de diaman- 
te, semelhante à esquematizada na Fig. 6.5. A amostra é colocada numa diminuta cavida- 
de entre dois diamantes de boa qualidade, e a pressão é exercida, simplesmente virando 
o parafuso. Esse aparelho é notável, pois, com uma volta do parafuso, pressões de até 1 
Mbar podem ser alcançadas, algo que há alguns anos só era possível com equipamentos 
pesando várias toneladas. 

Acompanha-se a variação de pressão pela observação espectroscópica das raias espec- 
trais de pequenos fragmentos de rubi misturados à amostra. As propriedades da amos- 
tra, por sua vez, são acompanhadas oticamente através dos diamantes da bigorna. Um 
exemplo de aplicação dessa técnica é a investigação da transição de sólidos covalentes para 
sólidos metálicos. O iodo, L, por exemplo, covalente a baixa pressão, torna-se metálico a 
cerca de 200 kbar e sofre transição para sólido metálico monoatômico a cerca de 210 kbar. 
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Fig. 6.4 A curva de resfriamento da isóbara 
cde da Fig. 6.3. O patamar assinalado em d 
representa a suspensão da queda de 
temperatura durante uma transição de 
primeira ordem, exotérmica (no caso, o 
congelamento do liquido). Esse patamar 
permite a determinação da temperatura T, 
embora não se observe visualmente a 
transição. 


Fig. 6.5 Com esta célula a bigornas de 
diamante, é possível chegar a pressões da 
ordem de 2 Mbar. A amostra, juntamente 
com um rubi (para a medição da pressão) 
e uma gota de líquido (para a transmissão 
da pressão), fica entre dois diamantes de 
alta qualidade. O princípio da operação é 
semelhante ao do quebra-nozes: a pressão 
é exercida por simples voltas do parafuso, 
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Fig. 6.6 A variação da pressão total do 
vapor de uma solução binária com a fração 
molar de A no liquido, no caso de a lei de 
Raoult ser válida. 
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Fig. 6.7 À fração molar de A no vapor de 
uma solução binária ideal em função da 
fração molar de A no líquido. As curvas 
foram determinadas pela eq. 6.5, para 
vários valores diferentes de p:/p+ (que 
identifica cada curva). O componente A é 
mais volátil que B e, em todos os casos, o 
vapor é mais rico em A do que o líquido 
correspondente. 


E4 Exploração Para reproduzir os 
resultados da Fig. 6.7, inicialmente 
rearranje a eq. 6.5 de modo que y, seja 
expresso como função de x, e da razão pj) 
Pi A seguir, faça o gráfico de y, contra x, 
para vários valores de pj/py> 1. 


Investigações como esta são relevantes para o estudo da estrutura dos materiais no inte. 
rior da Terra (no centro da Terra a pressão é cerca de 5 Mbar) e no interior dos planetas 
gigantes, onde até o hidrogênio pode ter caráter metálico. 


Sistemas a dois componentes 


Quando o sistema tem dois componentes, C = 2 e F = 4 — P. Se a temperatura é cons. 
tante, a variância remanescente é F' = 3 — P, que tem um valor máximo de 2. (A linha 
no simbolo F indica que um dos graus de liberdade foi descartado, neste caso a tempera- 
tura.) Um dos dois graus de liberdade remanescentes é a pressão, e o outro, a composi- 
ção (expressa como fração molar de um componente). Então, uma das formas do dia- 
grama de fases é a de um gráfico das pressões e composições, a uma temperatura cons- 
tante, em que cada fase é estável. Ou, então, pode-se manter a pressão constante e fazer o 
diagrama em função da temperatura e da composição. 


6.3 Diagramas de pressão de vapor 


As pressões parciais de vapor dos componentes de uma solução ideal de dois líquidos 


voláteis estão relacionadas com a composição da solução líquida pela lei de Raoult (Se- 
ção 5.3a): 


Pa=XaPA Pa=XpP6 


onde p; é a pressão de vapor de A puro e p; é a de B puro. A pressão de vapor total, p, da 
solução é então 


(6.2)º 


P=Pat Pr = XAPA + XB P= PR t (PÄ PR) XA (6.3)? 


Esta expressão mostra que a pressão de vapor total (em uma determinada temperatura 


constante) varia linearmente com a composição de p; até p quando x, varia de 0 até 1 
(Fig. 6.6). 


(a) A composição do vapor 


As composições do líquido e do vapor em equilíbrio não são necessariamente as mes- 
mas. O senso comum indica que o vapor deve ser mais rico no componente mais volátil. 
Esta expectativa pode ser confirmada da maneira seguinte. As pressões parciais do vapor 


são dadas pela eg. 6.2. De acordo com a lei de Dalton, obtém-se que as frações molares 
no vapor, y, € Yp São 


(6.4) 
R p 
Sendo a solução ideal, as pressões parciais e a pressão total podem ser expressas em ter- 


mos das frações molares no líquido, mediante a eq. 6.2, para Pp €a eq. 6.3 para a pressão 
de vapor total p, o que leva a 


S XAPA 
Pi + (PÄ ~ PR) XA 


A Fig. 6.7 mostra a composição do vapor em função da composição do líquido para 
diversos valores de p;/p, > 1. Vemos que, em todos os casos, y, > x,, isto é, o vapor € 
mais rico do que o líquido no componente mais volátil. Observe que se B não for volá- 
til, de modo que p; = 0 na temperatura de interesse, então ele não contribui para o vapor 
(Ys = 0). 

A eq. 6.3 mostra como a pressão de vapor total da solução varia com a composição do 
líquido, Uma vez que podemos relacionar a composição do líquido à do vapor, através 


da eq. 6.5, podemos agora relacionar também a pressão de vapor total à composição do 
vapor: 


Ya A, 


(6.5) 


> PRP 
PA+ (Pê — PAYA 
Esta expressão está representada no gráfico da Fig. 6.8. 


(6.6) 
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Fig. 6.8 Dependência da pressão de vapor 
do mesmo sistema da Fig. 6.7, mas 
expressa em função da fração molar de A. 
As curvas foram determinadas pela eq. 6.6, 
para diversos valores do parâmetro p%/pý 
que identifica cada uma delas. 


Exploração Para reproduzir os 
resultados da Fig. 6.8, inicialmente 
rearranje a eq. 6.6 de modo que a razão 
Pa!pá seja expressa em função de y, e da 
razão p\/p%. A seguir, faça o gráfico de 
palp% contra y, para vários valores de 
PAph> 1. 
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(b) A interpretação dos diagramas 


Se estivermos tratando de uma destilação, teremos o mesmo interesse pela composição 
do vapor e pela composição do líquido. É, portanto, apropriado combinar as Figs. 6.7 e 
6.8 numa única (Fig. 6.9). O ponto a dá a pressão de vapor de uma solução de composi- 
ção x, e o ponto b a composição do vapor em equilíbrio com o líquido nessa pressão. 
Observe que, quando duas fases estão em equilíbrio, P = 2, de modo que Fº = 1 (como é 
usual, a linha indica que um grau de liberdade, no caso a temperatura, já foi utilizado). Isto 
é, se a composição for definida (o que corresponde a usar o grau de liberdade remanescen- 
te), a pressão em que as duas fases ficam em equilíbrio estará perfeitamente determinada. 

Uma interpretação mais elucidativa do diagrama de fases será obtida se admitirmos a 
coordenada do eixo horizontal como a composição global, z, do sistema. Se o eixo hori- 
zontal do diagrama de pressão de vapor for identificado por z,, então todos os pontos 
acima da reta inclinada do gráfico correspondem a um sistema que está em pressões tão 
altas que ele contém somente uma fase líquida (a pressão aplicada é maior que a pressão 
de vapor); assim, z, = x, a composição do líquido. Por outro lado, todos os pontos abai- 
xo da curva inferior correspondem a um sistema que está sob pressões tão baixas que ele 
contém somente uma fase vapor (a pressão aplicada é menor do que a pressão de vapor); 
nesse sistema, Z, = y4. 

Os pontos que estão entre as curvas correspondem a um sistema em que duas fases 
estão presentes, uma líquida e outra vapor. Para perceber essa interpretação, considera- 
mos o efeito do abaixamento da pressão sobre uma solução líquida de composição glo- 
bal a na Fig. 6.10. O abaixamento da pressão pode ser conseguido mediante o movimen- 
to de um pistão (Fig. 6.11). Esse abaixamento de pressão é permitido pela regra das fases, 
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Fig. 6.9 A dependência entre a pressão total de 
vapor de uma solução ideal e a fração molar de À 
no sistema. Qualquer ponto na região entre as 
duas curvas corresponde a um sistema com fases 
líquida e vapor em equilíbrio. Nas outras regiões 
só há uma fase. A fração molar de A no sistema é 
simbolizada por z, como se explica no texto, 


Fração molar de A, z, 


Fig. 6.10 Os pontos do diagrama de 
pressão contra composição discutidos no 
texto. À reta vertical que passa por a é uma 
isopleta, linha de composição constante do 
sistema inteiro. 


Fig. 6.11 (a) O líquido no recipiente está em equilíbrio com 
seu vapor. À parte do diagrama de fase superposta à figura 
mostra a composição das duas fases e a abundância relativa 
de cada uma (pela regra da alavanca). (b) Quando a pressão 
diminui (pela elevação do pistão), a composição das fases se 
modifica, como mostra a linha de amarração do diagrama de 
fases. (c) Quando o pistão se desloca o bastante para tado o 
líquido vaporizar-se, a pressão cai e o ponto do diagrama de 
fases se desloca para uma região de existência de apenas uma 
fase, o vapor, 
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Fig. 6.12 Esquema geral de um diagrama de 
fases em termos de pressão contra 
composição (diagrama de pressão de 
vapor). 
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Fig. 6.13 A regra da alavanca. As distâncias 
I, e lẹ servem para achar as proporções dos 
moles das fases a (por exemplo, o vapor) e 
B (por exemplo, a solução líquida) 

presentes e em equilíbrio. A regra da 

alavanca tem esse nome porque é 
semelhante à regra mecânica que dá o 
equilíbrio de uma alavanca com pesos 

agindo nas duas extremidades e ponto de 
apoio intermediário (no equilíbrio da 
alavanca, ml, = mylp). 







pois F' = 2 quando P = 1, e mesmo se a composição for fixa, resta ainda um grau de 
liberdade. As variações no sistema não alteram a composição global do sistema, de modo 
que o estado do sistema se move para baixo ao longo da reta vertical que passa através de 
ssa reta vertical é chamada de isopleta, do grego isoplethés, que significa “igual abun- 
dância”, Até que seja atingido o ponto a, (quando a pressão foi reduzida a p,), a amostra 
é constituída por uma única fase líquida. Em a, o líquido pode existir em equilíbrio com 
seu vapor. Como vimos, a composição da fase vapor é dada pelo ponto a. Um segmento 
de reta horizontal que une dois pontos representando fases em equilíbrio é chamado de 
linha de amarração. A composição do líquido continua a ser a inicial (pois a, está sobre 
a isopleta que passa por a), de modo que, nessa pressão, quase não há vapor presente; a 
pequenina quantidade de vapor que se formou, no entanto, tem a composição a. 

Vejamos agora o que acontece quando a pressão é reduzida até p,, levando o sistema a 
uma composição global representada pelo ponto a)”. Essa nova pressão é menor que a 
pressão de vapor do líquido original, de modo que há vaporização até que a pressão de 
vapor do líquido restante caia até p,. Agora, a composição do líquido remanescente deve 
ser a,. Além disso, a composição do vapor em equilíbrio com o líquido deve ser a do ponto 
aj, na outra extremidade da linha de amarração. Observe que as duas fases estão agora 
em equilíbrio, de modo que F'= 1 para todos os pontos entre as duas curvas; logo, para 
uma dada pressão (tal como p,), a variância é nula e as fases líquida e vapor, em equili- 
brio, têm composições bem definidas (Fig. 6.12). Se a pressão for reduzida a p,, há novo 
reajustamento da composição e o líquido e o vapor são representados pelos pontos a, e 
a; respectivamente. Este último ponto corresponde a um sistema em que a composição 
do vapor é igual à composição global. Portanto, concluímos que a quantidade de líquido 
presente é agora praticamente zero; a pequenina gota de líquido presente tem, porém, a 
composição do ponto a,. Se a pressão for diminuída até a,, somente o vapor estará pre- 
sente no sistema, e a sua composição coincide com a composição global inicial do siste- 
ma (com a composição da solução líquida original). 








(c) Aregra da alavanca 


Um ponto na região de duas fases de um diagrama de fases não só mostra qualitativa- 
mente que líquido e vapor estão em equilíbrio, mas também indica as quantidades rela- 
tivas de cada fase. Para achar a proporção entre os números de moles de duas fases a e f 
que estão em equilíbrio, medimos as distâncias |, e 1; sobre a linha de amarração hori- 
zontal e usamos a regra da alavanca (Fig. 6.13): 


(6.7) 


onde n, é o número de moles da fase a e n, é o número de moles da fase 8. No caso ilus- 
trado na Fig. 6.13, como l; = 21,, o número de moles da fase a é cerca do dobro do nú- 
mero de moles da fase 8. 


nala = "glg 





Justificativa 6.2 A regra da alavanca 








Para provar a regra da alavanca, escrevemos n = n, + ny e a quantidade global de A 
como nz,. A quantidade global de A é também igual à soma dos moles nas duas fases: 


NZA = MaX + MAYA 
Porém, como temos também 
nza = NgZa + neza 
Concluímos, ao igualarmos as duas equações, que 


nala Za) = ngl(Za =YA) 


que é a eq. 6.7. 








Ilustração 6.1 Aplicação da regra da alavanca. 





Em p, na Fig. 6.10, a razão 1,,,/l,, é quase infinitamente grande sobre a linha de amar- 
ração, de modo que n/n,, é também praticamente infinita, e há somente traços de 
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Fig. 6.14 Diagrama temperatura- 
composição de uma solução ideal com o 
componente À mais volátil do que o B. 
Uma seqüéncia de vaporizações e 
condensações que tem a composição inicial 
a, leva no final a um condensado que é o A 
puro. À técnica de separação é chamada de 
destilação fracionada. 
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Hig. 6.15 O número de pratos teóricos é o 
Número de estágios necessários para atingir 
certo grau de separação dos componentes 
da solução original. O sistema (a) tem três 
Pratos teóricos e o (b) tem cinco. 
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vapor presentes no sistema. Quando a pressão é reduzida até p, a razão laha E er 
de 0,3, de modo que n/n = 0,3, e o número de moles do líquido é cerca de 0,3' 

o número de moles do vapor. Quando a pressão é reduzida até P» a amostra ti 
praticamente gasosa, e, como |, (lh, = 0, concluímos que só há traços de liquido pe 
sentes no sistema. 





6.4 Diagramas de temperatura-composição 


Para discutir a destilação necessitamos de um diagrama de temperatura-composição, 
isto é, um diagrama de fases em que as curvas mostram as composições das fases em 
equilíbrio em função da temperatura (a uma pressão fixa, em geral 1 atm). Um exem- 
plo é mostrado na Fig. 6.14. Observe que a fase líquida se localiza na parte inferior do 


diagrama. 


(a) A destilação de soluções 

A região entre as curvas da Fig. 6.14 é uma região bifásica onde F'= 1. Como vimos ado- 
tando, a linha indica que um grau de liberdade foi utilizado; neste caso, a pressão está 
sendo mantida fixa e, numa dada temperatura, as composições das fases em equilíbrio 
estão determinadas. As regiões fora da região bifásica correspondem a uma única fase, de 
modo que F' = 2 e a temperatura e a composição são variáveis independentes. 

Vejamos o que acontece quando um líquido de composição a, é aquecido. A ebulição 
principia quando a temperatura atinge T). O líquido, neste ponto, tem a composição a, 
(igual a a,) e o vapor (que está presente em quantidade diminuta) tem a composição a!. 
O vapor é mais rico no componente mais volátil A (o componente que tem ponto de 
ebulição mais baixo). Pela localização de a,, podemos saber a composição do vapor no 
ponto de ebulição, e pela localização da linha de amarração que une a, a a; podemos sa- 
ber a temperatura de ebulição (T,) da solução líquida original. 

Na destilação simples, o vapor é recolhido e condensado. Essa técnica é utilizada para 
separar um líquido volátil de um soluto não-volátil ou sólido. Na destilação fracionada, 
o ciclo de ebulição e condensação é repetido sucessivamente. Essa técnica é usada para 
separar líquidos voláteis. Podemos acompanhar a segiência de eventos que ocorrem 
analisando o que acontece quando o primeiro condensado de composição a, for 
reaquecido. O diagrama de fases mostra que a ebulição dessa solução ocorre em T, e que 
o vapor formado tem a composição a, que é muito mais rico no componente mais volá- 
til. Se esse vapor for recolhido e condensado, a primeira gota de líquido terá a composi- 
ção a,. O ciclo pode então ser repetido até que se obtenha o componente A quase puro, 

A eficiência de uma coluna de fracionamento se exprime em termos do número de 
pratos teóricos, isto é, do número de etapas efetivas de vaporização e condensação ne- 
cessárias para chegar a um condensado com certa composição a partir de um dado des- 
tilado. Assim, para alcançar o grau de separação mostrado na Fig. 6.15a, a coluna de fra- 
cionamento terá que ter três pratos teóricos. Para conseguir a mesma separação no siste- 
ma mostrado na Fig. 6.15b, em que os componentes têm pressões parciais de vapor mui- 
to próximas, a coluna de fracionamento terá que ter cinco pratos teóricos. 


(b) Azeótropos 

Embora muitas soluções líquidas tenham diagramas de fases de temperatura-composi- 
ção semelhantes à versão ideal da Fig. 6.14, em muitos casos importantes os desvios são 
notáveis. Pode aparecer um máximo no diagrama de fases (Fig. 6.16) quando interações 
favoráveis entre as moléculas de A e de B reduzem a pressão de vapor da solução a um 
valor inferior ao valor ideal. As interações entre A e B, neste caso, estabilizam o líquido. A 
energia de Gibbs de excesso, G" (Seção 5.4), é negativa (mais favorável à mistura do que 
no caso ideal). Exemplos desse comportamento são as soluções de triclorometano (clo- 
rofórmio) e propanona (acetona), ou de ácido nítrico e água. Os diagramas de fases que 
exibem um mínimo (Fig. 6.17) indicam que a solução é desestabilizada em relação à so- 
lução ideal, pois as interações A-B são agora desfavoráveis. Nessas soluções, G" é positiva 
(menos favorável à mistura do que no caso ideal), e é possível que existam contribuições 
de efeitos entálpicos e entrópicos. Exemplos desse comportamento são as soluções de 
dioxana e água e de etanol e água. 
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Fig. 6.16 Azeótropo de máximo. Quando 
se destila a solução a, a composição do 
líquido residual tende para b e se estabiliza 
nessa composição. 
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0 Fração molar de A, z, 1 
ig. 6.17 Azeótropo de mínimo. Quando se 
raciona por destilação a solução inicial a, 

+ vapor em equilíbrio com o líquido na 
oluna de fracionamento desloca-se para a 
'omposição b e se estabiliza nessa 
omposição. 





|- 6.18 A destilação de (a) dois líquidos 
olúveis pode ser imaginada como (b) a 
tilação conjunta dos componentes 
arados. A ebulição ocorre quando a 

1a das pressões de vapor dos 
iponentes é igual à pressão externa. 


Nem sempre os desvios em relação ao comportamento ideal são tão grandes que le. 
vam ao aparecimento de um máximo ou de um mínimo no diagrama de fases. Quando 
esses extremos aparecem, no entanto, as conseguências para a destilação são grandes 
Imaginemos uma solução com a composição a, à direita do máximo da Fig. 6.16. O va. 
por (em a;) formado na solução em ebulição (em a,) é mais rico em A do que a solução 
original. Se esse vapor for recolhido (e condensado apropriadamente), a composição do 
líquido restante se deslocará para um ponto de composição mais rica em B, tal como aquele 
representado por a, e o vapor em equilíbrio com essa solução terá a composição a’, À 
medida que o vapor vai sendo removido, a composição do líquido em ebulição se deslo- 

ca para pontos como a, e a composição do vapor se desloca para pontos como a!. Logo, 

à medida que a evaporação avança, a composição do líquido restante desloca-se no sen 
tido de B quando A é retirado do sisteina. O ponto de ebulição se eleva e o vapor fica cada 
vez mais rico em B. Quando a evaporação de A for suficiente para a composição da solu- 
ção líquida alcançar a composição b, o vapor formado na ebulição terá a mesma compo- 
sição que o líquido. A evaporação ocorre então sem modificação da composição. Diz-se 
que a solução forma um azeótropo.” Quando a composição azeotrópica é atingida, a 
destilação não pode separar os dois líquidos, pois o condensado tem a mesma composi- 
ção que a solução azeotrópica. Um exemplo de formação de azeótropo é o sistema ácido 
clorídrico/água, que tem um azeótropo a 80% ponderais de água, com ebulição a 108,6ºC, 

O sistema mostrado na Fig. 6.17 também é azeotrópico, mas o efeito é um tanto dife- 

rente. Suponha que tenhamos inicialmente uma solução de composição a, acompanha- 
da das modificações do vapor que se eleva numa coluna de fracionamento (essencialmente 
um tubo vertical de vidro cheio de anéis de vidro, para proporcionar uma grande área de 
contato). A mistura entra em ebulição no ponto a, e a composição do vapor formado é 
a). Esse vapor se condensa na coluna, dando um líquido de mesma composição (marca- 
do agora pelo:ponto a,). Esse líquido fica em equilíbrio com o vapor em a4, que se condensa 
num ponto mais elevado da coluna, dando um líquido de mesma composição, que cha- 
mamos agora de a,. O fracionamento, portanto, desloca o vapor para a composição 
azeotrópica em b, mas não além dessa composição, e o vapor do azeótropo aparece no 
topo da coluna. Um exemplo desse comportamento é o sistema etanol/água, que tem um 
azeótropo com 4% ponderais em água e ebulição a 780C. 





(c) Líquidos imiscíveis 

Finalmente, analisemos a destilação de dois líquidos imiscíveis, como octano e água. No 
equilíbrio, há uma pequenina fração de A dissolvido em B e também uma pequenina fra- 
ção de B dissolvida em A: os dois líquidos estão mutuamente saturados um no outro (Fig. 
6.18a). Por isso, a pressão de vapor total da mistura é, aproximadamente, p = på + ps. Se 
a temperatura for elevada até um valor em que a pressão total de vapor for igual à pressão 
atmosférica, o sistema entrará em ebulição e as substâncias dissolvidas serão expelidas 
das respectivas soluções. Porém, essa ebulição provoca uma vigorosa agitação da mistu- 
ra, de modo que cada componente continua saturado pelo outro componente, ou seja, às 
substâncias continuam sendo expelidas à medida que as soluções muito diluídas se satu- 
ram. Esse contato íntimo é essencial: dois líquidos imiscíveis aquecidos num frasco como O 
esquematizado na Fig. 6.18b não entrariam em ebulição na mesma temperatura. A presen- 
ça das soluções saturadas significa que a ebulição da ‘mistura’ ocorre numa temperatura 
mais baixa que a da ebulição de qualquer um dos componentes puros, pois ela principia 
quando a pressão total do vapor atinge 1 atm e não quando as pressões de vapores atin- 
gem, cada qual, 1 atm. Essa distinção é o fundamento da destilação a vapor, que possibi- 
lita a destilação, abaixo do ponto de ebulição normal, de compostos orgânicos insolúveis 
em água e sensíveis ao calor. A única dificuldade nesse tipo de operação reside no fato de 
que a composição do condensado é proporcional às pressões de vapor dos componentes 
puros, assim óleos de baixa volatilidade se destilam em quantidades muito pequenas. 


6.5 Diagramas de fases líquido-líquido 


Analisaremos agora os diagramas de temperatura-composição de sistemas constituídos 
de pares de líquidos parcialmente miscíveis, isto é, de líquidos que não se solubilizam 





*O nome vem do grego e significa ‘ebulição sem modificação”. 
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Fig. 6.19 Diagrama da temperatura contra 
a composição do sistema hexano e 
nitrobenzeno, sob pressão de 1 atm. A 
região subentendida pela curva dá as 
composições e temperaturas em que os 
líquidos formam duas fases. A temperatura 
crítica superior T, é a temperatura acima 
da qual os dois líquidos se solubilizam em 
quaisquer proporções. 
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Fig. 6.20 Diagrama da temperatura contra 
2 composição do sistema hexano e 
Bitrobenzeno, sob pressão de 1 atm, com 
95 pontos e comprimentos discutidos no 
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mutuamente em todas as proporções, em todas as temperaturas. Um exemplo é o siste- 
ma hexano e nitrobenzeno. Valem os mesmos princípios que usamos na interpretação 
dos diagramas líquido-vapor. Quando se tiver P = 2, F'= 1 (a linha significa que o egui- 
líbrio se dá a uma pressão constante), e a escolha de uma temperatura implica que as com- 
posições das fases líquidas imiscíveis são fixadas. Quando P = 1 (correspondendo a um 
sistema em que os dois líquidos estão homogeneamente misturados), a temperatura e a 
composição podem ser arbitrariamente fixadas. 


(a) Separação entre as fases 

Imaginemos que uma pequena quantidade de líquido B seja adicionada a uma amostra 
de outro líquido A, numa certa temperatura T”. Há dissolução completa e o sistema bi- 
nário é monofásico. Se a adição de B continuar, atinge-se um ponto em que não há mais 
dissolução. A amostra é constituída agora por duas fases em equilíbrio uma com a outra 
(P = 2). A fase mais abundante é a de A saturada por B, e a menos abundante, apenas 
pequeno traço, é a de B saturada por A. No diagrama de temperatura contra a composi- 
ção, Fig. 6.19, a composição da primeira fase é a do ponto a”, e a da segunda, a do ponto 
a”. A abundância relativa das fases é calculada pela regra da alavanca. 

Continuando a adição de B, provoca-se a dissolução de parte de A. As composições 
das duas fases em equilíbrio não se alteram e continuam a ser as dos pontos a' e a”, pois 
P = 2 implica que F' = 0 e, assim, as composições são invariantes dadas a temperatura e 
a pressão. Entretanto, a quantidade de uma das fases aumenta à custa da outra fase. Che- 
ga-se a um ponto em que a quantidade de B é tal que pode dissolver todo o A, e o sistema 
volta a ser monofásico. A adição de mais B agora simplesmente dilui a solução e, mantida 
a temperatura constante, o sistema permanece com uma única fase. 

A composição das duas fases em equilíbrio varia com a temperatura. No caso do hexano 
e nitrobenzeno, a elevação da temperatura aumenta a solubilidade mútua das substânci- 
as. O intervalo de existência do sistema bifásico fica mais estreito, pois cada fase em equi- 
líbrio é mais rica no seu componente minoritário: a fase rica em A fica mais rica em Bea 
mais rica em B contém mais A. O diagrama de fases pode ser construído pela repetição 
das observações em diferentes temperaturas, para que se possa traçar a envoltória da re- 


gião bifásica. 





Exemplo 6.2 Interpretação do diagrama de fases de líquidos parcialmente miscíveis 





Prepara-se, a 290 K, uma mistura de 50 g de hexano (0,59 mol de C,H,,) e 50 g de ni- 
trobenzeno (0,41 mol de C,H;NO,). Quais as composições das fases e em que propor- 
ções elas ocorrem? A que temperatura a amostra deve ser aquecida para se obter uma 
única fase no sistema? 

Método As composições das fases em equilíbrio são dadas pelos pontos onde a linha 
de amarração representando a temperatura intercepta a curva que limita a região bi- 
fásica do diagrama. A proporção entre as fases é dada pela regra da alavanca (eq. 6.7). 
A temperatura em que os componentes são completamente miscíveis é determinada 
acompanhando-se a isopleta e observando-se a temperatura em que ela entra na re- 
gião monofásica do diagrama de fases. . 

Resposta Seja H o hexano e N o nitrobenzeno. A Fig. 6.20, que é uma versão simpli- 
ficada da Fig. 6.19, serve de base para os cálculos. O ponto xy = 0,41, T = 290 K, está 
na região bifásica do diagrama de fases. A linha de amarração horizontal corta a fron- 
teira na região bifásica em xy = 0,35 e xy = 0,83, de modo que estas são as composi- 
ções das duas fases. De acordo com a regra da alavanca, a razão entre os números de 
moles das duas fases é igual à razão entre as distâncias |, e ly: 

ma lo 083041 0,42 
ng lu 041-0,35 0,06 

Ou seja, a fase rica em nitrobenzeno é cerca de sete vezes mais abundante do que a fase 
rica em hexano. O aquecimento da amostra a cerca de 292 K leva o sistema para a re- 
gião monofásica. 
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Fig. 6.21 Diagrama de fases do paládio e 
hidreto de paládio, que exibe uma 
temperatura crítica superior em 300°C. 


Comentário 6.2 


Esta expressão é exemplo de uma 

equação transcendental, uma equação 

que não tem uma solução que possa ser 
expressa em uma forma analítica 
fechada. As soluções numéricas podem 
ser obtidas utilizando-se um software 
matemático ou fazendo-se um gráfico 
do primeiro termo contra o segundo e 
identificando os pontos de interseção à 
medida que vai se alterando. 
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Fig. 6.22 A energia de Gibbs de mistura, de 
um sistema de líquidos parcialmente 
miscíveis a baixas temperaturas, em função 
da temperatura. As duas fases que se 
formam na região com P = 2 têm as 
composições correspondentes aos dois 
minimos da curva, numa dada 
temperatura. Esta ilustração é uma 
duplicata da Fig. 5.20. 


Exploração Trabalhando a partir da 

mt eq.5.31, escreva uma expressão para 
T mse» à temperatura em que Á,,G tem um 
mínimo, em função de e x,. Então, faça o 
gráfico de Tm contra x, para vários valores 
de B. Dé uma interpretação física para 
qualquer máximo ou mínimo que você 
observar nesses gráficos. 


Como o diagrama de fases foi construído experimentalmente, conclusões não 
se baseiam em quaisquer hipóteses sobre a idealidade, Elas seriam modificadas, po- 
rém, se o sistema estivesse em outra pressão. 





Exercício proposto 6.2 Repita o problema anterior para uma amostra com 50 g de 
hexano e 100 g de nitrobenzeno, a 273 K. [xy = 0,09 e 0,95, na proporção de 1:1,3;K] 


(b) Temperaturas críticas de solução 


A temperatura crítica superior de solução, T., é a temperatura mais elevada em que pode 
haver separação entre as fases. Acima da temperatura crítica superior, os dois compo- 
nentes são completamente miscíveis. Essa temperatura existe porque a energia do movi- 
mento de agitação térmica supera qualquer ganho de energia potencial que tenham as 
moléculas em permanecerem juntas. Um exemplo é o sistema nitrobenzeno/hexano 
mostrado na Fig. 6.19. Um exemplo de uma solução sólida é o sistema paládio/hidroge- 
nio, que tem duas fases, abaixo de 300 °C; uma é a solução sólida do hidrogênio no palá- 
dio, e a outra, de hidreto de paládio, mas que forma uma única fase em temperaturas mais 
elevadas (Fig. 6.21). 

A explicação termodinâmica da existência da temperatura crítica superior de solução 
é dada com base na energia de Gibbs de mistura e na sua variação com a temperatura, 
Vimos na Seção 5.4 que um modelo simples para soluções reais resulta num comporta- 
mento da energia de Gibbs ilustrado pela Fig. 5.20. Se o parâmetro £, que foi introduzido 
na eq. 5.30, é maior que 2, a energia de Gibbs de mistura tem dois mínimos (Fig. 6.22). 
Assim, para 8 > 2, fica prevista a separação de fases. O mesmo modelo mostra que as 
composições correspondentes aos mínimos são obtidas para as condições em que dÃ,,O/ 


mis 


dx = 0, e uma manipulação simples da eq. 5.31 mostra que é necessária a resolução de 


Eta —2x)=0 
l=x 

As soluções dessa equação estão representadas na Fig. 6.23. Vemos que, à medida que 8 
decresce, o que pode ser interpretado como um aumento da temperatura desde que as 
forças intermoleculares permaneçam constantes, os dois mínimos se deslocam, encon- 
trando-se quando £ = 2. 

Alguns sistemas têm uma temperatura crítica inferior de solução, T, abaixo da qual 
os líquidos são solúveis em quaisquer proporções e acima da qual eles formam duas fa- 
ses. Um exemplo desse comportamento encontra-se no sistema água e trietilamina (Fig. 
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Fig. 6.23 A posição da curva da fronteira da região bifásica calculada com base no modelo do 
parâmetro f introduzido na Seção 5.4. 


Exploração Usando um software matemático ou uma planilha em computador, faça o 
é gráfico de B contra x, por um dos seguintes métodos: (a) resolva numericamente a 
equação transcendental Inf(x/(1 — x) — B(1 — 2x) = 0, ou (b) faça o gráfico do primeiro 


termo da equação transcendental contra o segundo termo e identifique os pontos de interseção 
quando se altera o valor de 8. 


Comentário 6.3 

A temperatura crítica superior de 
solução e a temperatura crítica inferior 
de solução são também chamadas de 
“temperatura consoluta superior” e 
“temperatura consoluta inferior”, 
respectivamente, 
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Fg. 6.24 Diagrama da temperatura contra 
composição do sistema água e 
trimetilamina. O sistema tem uma 
temperatura crítica inferior a 292 K. Os 
dísticos identificam as curvas das fronteiras 
da região bifásica. 
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Fig. 6.25 Diagrama da temperatura contra 
Composição do sistema água e nicotina, 
Que tem temperatura crítica superior e 
inferior, Observe as temperaturas 
para os líquidos (especialmente 
Para a água): o diagrama corresponde a 
Uma amostra sob pressão. 
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6.24). Neste caso, os dois componentes são mais solúveis a baixas temperaturas graças à 
formação de um complexo fraco, Em temperaturas mais elevadas, o complexo se rompe 
e os dois componentes são menos miscíveis. 

Alguns sistemas exibem temperaturas críticas superior e inferior de solução. Eles ocor- 
rem porque, depois que os complexos fracos são decompostos, conduzindo a uma mis- 
cibilidade parcial, o movimento de agitação térmica em temperaturas mais elevadas 
homogeneiza a mistura novamente, como no caso comum de líquidos parcialmente 
miscíveis. O exemplo mais famoso desse comportamento é o da nicotina e água, que são 
parcialmente solúveis entre 61°C e 210°C (Fig. 6.25). 


(c) A destilação de líquidos parcialmente miscíveis 

Imaginemos um par de líquidos que sejam parcialmente solúveis e que formem azeótro- 
po de mínimo. Essa combinação é bastante comum, pois as duas propriedades refletem 
a tendência de as moléculas dos dois líquidos evitarem-se mutuamente. Há duas possibi- 
lidades nesses sistemas: uma em que os líquidos se tornam completamente miscíveis an- 
tes da ocorrência da ebulição; a outra é a de a ebulição começar antes de a solubilização 
ser completa. 

A Fig. 6.26 mostra o diagrama de fase de dois componentes que se tornam completa- 
mente miscíveis abaixo da temperatura de ebulição. A destilação de uma solução com a 
composição a, leva a um vapor com a composição b, que se condensa numa solução 
homogênea (monofásica) em b,. A separação entre as fases líquidas só ocorre quando o 
destilado é resfriado até uma temperatura correspondente a um ponto na região de duas 
fases, como b,. Essa descrição aplica-se somente à primeira gota do destilado. Se a desti- 
lação continuar, a composição da fase líquida restante se altera. No final, quando toda a 
amostra se vaporizou e se condensou, a composição volta para a,. 

A Fig. 6.27 mostra a segunda possibilidade, em que não há uma temperatura crítica 
superior de solução. O destilado que se obtém inicialmente a partir de um líquido com a 
composição a, tem a composição b, e é uma mistura de duas fases. Uma fase tem a com- 
posição b;, e a outra, a composição by”. 

É interessante o comportamento do sistema representado pela isopleta e na Fig. 6.27. 
Um sistema em e, tem duas fases que se mantêm (com ligeiras variações de composição 
e quantidades relativas) até o ponto de ebulição em e,. O vapor correspondente a essa 
mistura tem a mesma composição que a composição global do líquido (o líquido é um 
azeótropo). Analogamente, a condensação de um vapor com a composição e, leva a um 
líquido bifásico com a mesma composição global, Numa certa temperatura, a mistura se 
vaporiza e se condensa como se fosse uma substância pura. 
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Fig. 6.27 Diagrama da temperatura contra 


Fig. 6.26 Diagrama da temperatura contra composição para um sistema binário no 
composição para um sistema binário que qual a ebulição ocorre antes de os liquidos 
tem a temperatura crítica superior mais estarem completamente solubilizados um 
baixa que a do ponto de ebulição de no outro, 


qualquer solução. O sistema forma um 
azeótropo de mínimo. 
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Fig. 6.28 Os pontos do diagrama de fases 
da Fig. 6.27 discutidos no Exemplo 6.3. 


Temperatura, T 








Fração molar de B, x, 


Fig. 6.29 Diagrama de fases da temperatura 
contra composição de dois sólidos 
praticamente insolúveis um no outro, 
porém completamente solúveis em fase 
líquida. Observe a semelhança entre este e 
o diagrama da Fig. 6.27. A isopleta que 
passa por e corresponde à composição do 
eutético, que é a mistura com o ponto de 
fusão mais baixo de todos. 


Exemplo 6.3 Interpretação de um diagrama de fases 
Descreva as modificações que ocorrem quando uma mistura com a composição x, = 
0,95 (ponto a,) na Fig. 6.28 entra em ebulição e o vapor é condensado. 


Método A região onde se encontra o ponto dá o número e a natureza das fases. As 
composições das fases são dadas pelos pontos onde ocorrem as interseções da linha de 
amarração horizontal com a curva da fronteira da região bifásica. A abundância rela- 
tiva das fases é calculada pela regra da alavanca (eq. 6.7). 


Resposta O ponto inicial está na região monofásica. Quando aquecido, ele entra em 
ebulição a 350 K (ponto a,) e o vapor formado tem a composição x, = 0,66 (ponto 
b,). O líquido remanescente fica mais rico em B, e a última gota (de B puro) evapora- 
se a 390 K. O intervalo de ebulição do líquido é, então, entre 350 K e 390 K. Se o vapor 
formado inicialmente for recolhido, a sua composição será xy = 0,66. Essa composição 
seria mantida, se a amostra fosse muito grande, mas para uma amostra finita ocorre a 
sua modificação para valores mais elevados e, no final da vaporização, atinge x, = 0,95. 
O resfriamento do destilado corresponde a descer ao longo da isopleta de xy = 0,66. A 
330 K, por exemplo, a fase líquida tem a composição x, = 0,87, o vapor x, = 0,49; 
suas proporções relativas estão na razão de 1:3. A 320 K, a amostra é constituída por 
três fases: o vapor e duas soluções líquidas. Uma fase líquida tem a composição x, = 

0,30; a outra, x, = 0,80, e estão na razão de 0,62:1. Se o resfriamento prosseguir, o ponto 
do sistema continuará na região bifásica, e a 298 K as composições são 0,20 e 0,90, ea 
razão entre as fases é de 0,82:1. Se prosseguir a destilação, a composição global do des- 
tilado recolhido ficará cada vez mais rica em B. Quando a última gota for condensada, 

a composição geral coincidirá com a composição inicial. 





Exercício proposto 6.3 Repita a discussão anterior a partir de um ponto x, = 0,4, T= 
298K. 





6.6 Diagramas de fases líquido-sólido 


O conhecimento dos diagramas de temperatura-composição para misturas sólidas é es- 
sencial na implementação de importantes processos industriais, tais como a fabricação 
de telas de cristais líquidos e de semicondutores. Nesta seção, consideraremos sistemas 
onde ambas as fases, sólida e líquida, podem estar presentes em temperaturas abaixo do 
ponto de ebulição. 

Consideremos o líquido binário de composição a, na Fig. 6.29. As modificações que 
ocorrem podem ser descritas como a seguir: 


1.4, a,. O sistema entra na região bifásica identificada por “Líquido + B’. O sólido 
B puro principia a se separar da solução e o líquido restante fica mais rico em A. 

2. a,— a,. Forma-se mais sólido, e as quantidades relativas de sólido e de líquido (que 
estão em equilíbrio) são dadas pela regra da alavanca. Nesta etapa, as quantidades das 
duas fases são aproximadamente iguais. A fase líquida presente é mais rica em A do que 
o líquido inicial (a sua composição é b,), pois parte de B foi separada. 

3. a, — a, No final dessa etapa há menos líquido do que em a, e a composição do 
líquido residual é e. O líquido agora se solidifica e forma um sistema bifásico de B sólido 
puro e A sólido puro. 


(a) Eutéticos 


A isopleta que passa por e na Fig. 6.29 corresponde à composição eutética, a mistura com 
o menor ponto de fusão.’ Um líquido com a composição eutética solidifica-se numa única 
temperatura, sem que dele se separem previamente o A sólido ou o B sólido. Um sólido 
com a composição eutética se funde, sem modificação de composição, em temperatur? 
mais baixa do que a de fusão de qualquer outra mistura. As soluções com a composição 
à direita de e depositam B sólido ao se resfriarem, e as soluções à esquerda de e depositam 


“O nome eutético vem do grego eútektos, e significa “facil de fundir”. 
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A sólido, Somente a mistura eutética (além do A puro ou do B puro) solidifica-se em uma 
única temperatura definida (F' = 0 quando C = 2 e P = 3) sem descarregar, previamen- 


| o 
o dá madid? g AE 
mapene SS te, um ou outro componente da fase líquida. 
Um eutético que tem importância tecnológica é a solda, cuja composição em massa é 


| 
g 






Temppraturá 
| lci Solidilicação de aproximadamente 67% de estanho e 33% de chumbo, com ponto de fusão de 183°C. 
| do dutólico O eutético formado por 23% ponderais de NaCl e 77% ponderais de H,O se funde a 
ge Br =21,1ºC. Quando se junta sal ao gelo, em condições isotérmicas (por exemplo, quando 
a 7: ando se espalha sobre uma estrada com a superfície congelada), a mistura se funde se a tempe- 
qomente ; ratura estiver acima de —21,1°C (e a composição do eutético se atinge). Quando a adição 
composi? Ni 5 do sal ao gelo se faz adiabaticamente (por exemplo, quando adicionado ao gelo numa 
AN =mpo garrafa térmica), o gelo se funde; mas, ao fazer isso, absorve calor do resto da mistura. A 
< temperatura do sistema cai e, se a quantidade de sal for suficiente, o resfriamento prosse- 


à guirá até que seja atingida a temperatura eutética. A formação do eutético ocorre na grande 
Fig. 6,30 Curvas de resfriamento para o A dota! e EA a So À 
tema mostrado na Fig. 6.29. Na isopleta maioria dos sistemas de ligas binárias e tem grande importância na microestrutura dos 
Fa faxa de resfriamento diminui no ponto materiais sólidos. Embora um sólido eutético seja um sistema bifásico, a cristalização se 
ay pois o sólido B se separa da solução. Em faz com a formação de mistura muito homogênea de microcristais. As duas fases micro- 
a, há um patamar que corresponde à cristalinas podem ser distinguidas por microscopia ou por outras técnicas de observação 
solidificação do eutético. Esse patamar tem de estruturas sólidas, como a difração de raios X (Cap. 20, Vol. 2). 
a maior extensão na isopleta do eutético A análise térmica é um procedimento prático de grande utilidade para a detecção de 
em e. O patamar fica cada vez mais curto eutéticos. Podemos ver como opera analisando o resfriamento de um sistema ao longo 
nas composições além de e (sistemas mais da isopleta que passa por a, na Fig. 6.29. O líquido se resfria numa velocidade constante 
ricos em A). Essas curvas de resfriamento SAO Seda a += s E E F 
cs i até atingir a,, quando principia a separação de B sólido (Fig. 6.30). O resfriamento é ago- 
propiciam o levantamento do diagrama de 3 BR ar a É A P 
Ases ra mais lento, pois a solidificação de B é exotérmica e retarda o abaixamento da tempera- 
tura. Quando o líquido atinge a composição eutética, a temperatura permanece constan- 
te (F' = 0) até que toda a amostra tenha se solidificado. Essa região de temperatura cons- 
tante na curva de resfriamento é o patamar do eutético. Se o líquido tiver inicialmente a 
composição do eutético e, o seu resfriamento será uniforme e constante até a temperatu- 
ra de solidificação do eutético, onde aparece um dilatado patamar eutético, e toda a 
amostra se solidifica (como se fosse a solidificação de um líquido puro). 
A investigação das curvas de resfriamento em diferentes composições globais propor- 
ciona uma clara indicação da estrutura do diagrama de fases. A curva de equilíbrio sóli- 
do-líquido é dada pelos pontos em que a velocidade de resfriamento muda. O patamar 


mais dilatado do eutético assinala a composição eutética e dá a sua temperatura de fusão 


| (a temperatura eutética). 


Líquido, P=1 “a, 


(b) Sistemas que formam compostos 
Muitas misturas binárias reagem e produzem compostos, Exemplos tecnologicamente 
importantes desse comportamento incluem os semicondutores I/V, como o sistema 
gálio/arsênio, que forma o composto GaAs. Embora três constituintes estejam presentes, 
há somente dois componentes, pois o GaAs se forma pela reação Ga + As == GaAs. Ilus- 
traremos alguns dos princípios envolvidos com um sistema que forma um composto C 
que, por sua vez, também forma eutéticos com as substâncias À e B (Fig. 6,31). 
Um sistema preparado pela mistura de A com um excesso de B é constituído pelo com- 
ORAT posto Ce pelo Bque não reagiu. Este é um sistema binário de B e C que, por hipótese, for- 
ma um eutético. A principal modificação em relação ao diagrama de fases do eutético na 
5.31 Diagrama de fases de um sistema Fig. 6.29 éo diagrama ficar comprimido no intervalo de composição entre quantidades iguais 
ue A e B reagem para formar o de A e B (x, = 0,5, assinalada por C na Fig. 6.31) e B puro. A interpretação do diagrama é 
osto C, de fórmula AB. Este diagrama feita do mesmo modo que para o diagrama da Fig. 6.32. O sólido depositado no resfria- 
'lhante ao da Fig. 6.29 duplicado, mento ao longo da isopleta a é o composto C. Em temperaturas inferiores a a, há duas fases 
pe aocupando a metade da figura. ra delas do C sólido e a outra do B. O t C funde- ; 
títuinte C é um composto, não uma ao fraag sr tin somp E SOPS, Qua congruente- 
emolu de A eB. mente, isto é, a composição do líquido que se forma é igual à do composto sólido. 





(c) Fusão incongruente 
Em alguns casos, o composto C não é estável como um líquido, Um exemplo é a liga Na,K, 
que só existe na fase sólida (Fig. 6.32). Analisemos o que ocorre quando o líquido a, é 
resfriado: 
1. a, — a. Há deposição de parte do Na sólido, e o líquido residual é mais rico em K 
que a solução original, 
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Fig. 6.32 Diagrama de fases para um sistema real (sódio e potássio), parecido com o da Fig. 6.31, 
porém com duas diferenças. O composto tem a fórmula Na,K, o que corresponde a A,B e não a 

AB, como na outra figura. A segunda diferença é que o composto só existe como sólido, não como 
líquido. A transformação do composto no seu ponto de fusão é um exemplo de fusão incongruente, 


2. a,— pouco abaixo de a,. A amostra está totalmente sólida, e consiste em Na sólido 
e Na,K sólido. 


Vejamos agora a isopleta que passa por b;: 


1. b,— b,. Não há qualquer alteração de fase até que se atinja o ponto b,, quando prin- 
cipia a deposição do Na sólido. 

2. b, — b,. Há deposição de Na sólido, mas em b, ocorre uma reação para formar o 
Na,K. Esse composto se forma pela difusão dos átomos de K na fase do Na sólido exis- 
tente. 

3. b,. Em b, existem três fases em equilíbrio mútuo: o líquido, o composto Na,K e 0 
Na sólido. A linha sólida representando esse equilíbrio das três fases é chamada de linha 
peritética. 


Nesse estágio, a solução líquida de Na e K está em equilíbrio com o Na,K sólido, mas 
ainda não há nenhum composto na fase líquida. 


4, b,— b,. À medida que o resfriamento continua, a quantidade do composto sólido 
CN aumenta até que em b, o líquido atinge a composição do eutético. Há então solidificação 
do sistema com formação de duas fases sólidas consistindo no K sólido e no Na,K sólido. 


Se o sólido for aquecido, a seguência de eventos é invertida. Não se forma o composto 
Na,K líquido em nenhuma etapa, pois é muito instável para existir como um líquido. Esse 
comportamento é exemplo de fusão incongruente, na qual a fusão do composto é acom- 
panhada pela sua decomposição, de modo que o composto nunca está na fase líquida. 


OO 


IA IMPACTO SOBRE A CIÊNCIA DOS MATERIAIS 
WR 16.1 Cristais líquidos 


Uma mesofase é uma fase intermediária entre o sólido e o líquido. Mesofases são de grande 
importância em biologia, pois ocorrem em bicamadas lipídicas e em sistemas vesiculares. 
Uma mesofase pode surgir quando moléculas têm formas altamente anisotrópicas, como: 
por exemplo, formas longas e finas (1), ou como discos (2). Quando um sólido se funde, 
alguns aspectos da ordem de longo alcance, características dos sólidos, podem ser reti- 
dos, e a nova fase formada pode ser um cristal líquido, ou seja, uma substância que apre 
senta, semelhantemente a um líquido, imperfeições na ordem de longo alcance em pelo 
menos uma direção no espaço, porém com ordem na orientação ou na posição em pelo 
menos uma outra direção. Cristais líquidos calamíticos são formados por moléculas long? 
e finas, ao passo que cristais líquidos discóticos são constituídos por moléculas em forma de 
1 disco. Um cristal líquido termotrópico apresenta uma transição para a fase cristalina líquida 














Fig. 6.33 O arranjo de moléculas de cristais 
líquidos (a) na fase nemática, (b) na fase 
esmética, e (c) na fase colestérica. Na fase 
colestérica, o empacotamento das camadas 
resulta num arranjo helicoidal das 
moléculas. 
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Fig. 6.34 O diagrama de fases, a 1 atm, para 
um sistema binário constituído por dois 
Cristais líquidos: 4,4'- 
dimetoxiazoxibenzeno (A) e 4,4'- 
dietoxiazoxibenzeno (B). 
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quando a temperatura é alterada. Um cristal líquido liotrópico é uma solução que apre- 
senta uma transição para a fase cristalina líquida quando a composição é alterada. 

Um tipo particular de ordem de longo alcance produz uma fase esmética (da palavra 
grega smektikós, que significa 'escorregadiço”), no qual as moléculas se alinham em ca- 
madas (ver Fig. 6.33). Outros materiais, e alguns cristais líquidos esméticos, perdem a 
estrutura em camadas em temperaturas mais elevadas, mas retêm um alinhamento em 
paralelo; essa mesofase é chamada de fase nemática (da palavra grega nêma, que significa 
‘fio’, e que se refere à estrutura do defeito observado da fase). Na fase colestérica (do grego 
cholê, que significa “bile” sólida), as moléculas se localizam em lâminas em ângulos que se 
modificam ligeiramente entre cada lâmina, ou seja, elas formam estruturas helicoidais 
com um ângulo de inclinação que depende da temperatura. Devido a esse fato, cristais 
líquidos colestéricos difratam a luz, possuindo cores que dependem da temperatura. Mo- 
léculas em forma de discos, tais como (2), podem formar mesofases nemática e colunar. 
No último caso, os anéis aromáticos empilham-se uns sobre os outros, ficando separa- 
dos por uma distância muito pequena (menos do que 0,5 nm). 

As propriedades óticas dos cristais líquidos nemáticos são anisotrópicas, significando 
que elas dependem da orientação relativa dos conjuntos de moléculas em relação à pola- 
rização do feixe incidente de luz. Cristais líquidos nemáticos também respondem de ma- 
neiras especiais aos campos elétricos. As propriedades óticas e elétricas especiais formam, 
juntas, a base de operação dos monitores de cristal líquido (LCD). Num LCD 'nemático 
torcido’, o cristal líquido é mantido entre dois pratos planos afastados de aproximada- 
mente 10 um. A superficie interna de cada prato é revestida com um material condutor 
transparente, como o óxido de estanho e índio, Os pratos também têm uma superfície 
que faz com que o cristal líquido assuma uma orientação especial na sua interface e são 
colocados em geral a 90º um do outro, embora formem um ângulo de 270º num arranjo 
'supertorcido”. Todo o conjunto é, então, colocado entre dois polarizadores, filtros óti- 
cos que permitem a passagem de um plano de polarização específico da luz. A luz inci- 
dente passa inicialmente pelo polarizador externo. A seguir, seu plano de polarização gira 
quando ele passa através do nemático torcido e, dependendo de como foi disposto o se- 
gundo polarizador, o feixe luminoso passará. Quando se aplica uma diferença de poten- 
cial através da célula, o arranjo helicoidal é desfeito e o plano da luz não gira mais, sendo 

então bloqueado pelo segundo polarizador. 

Apesar de existirem muitos materiais cristalinos líquidos, existe ainda alguma dificul- 
dade em obter uma faixa de temperatura que seja tecnologicamente útil para a existência 
de uma mesofase. Para superar essa dificuldade, são usadas misturas. Um exemplo do 
tipo de diagrama de fase obtido é mostrado na Fig. 6.34, Como pode ser observado, a 

mesofase existe numa faixa de temperatura mais ampla que a de um material cristalino 


líquido puro. 
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Bobina de aquecimento 
(a) 
Impurezas 
Material 
puriticado arrastadas 





b) 


Fig. 6.35 O refino por zona. (a) As 
impurezas, no estado inicial, estão 


distribuídas uniformemente pela amostra. 


(b) Depois de a zona fundida varrer o 
bastão, as impurezas estão mais 


concentradas à direita. Na prática, passa-se 
uma sequência de zonas fundidas, ao longo 


| do bastão, da esquerda para a direita. 


Temperatura, 7 








Composição, X. 


Fig. 6.36 Um diagrama de temperatura 


contra composição de um sistema binário 


pode ser usado para discutir o refino por 
zona, como se explica no texto. 






A IMPACTO SOBRE A CIÈNCIA DOS MATERIAIS 


16.2 Ultrapureza e impurezas controladas 

Muitos progressos da tecnologia fazem apelo a materiais de extrema pureza. Por exem. 
plo, os dispositivos semicondutores são constituídos por silício ou germânio quase pu- 
ros, dopados com teor de impurezas precisamente controlado. Para que a operação dos 
dispositivos tenha sucesso, o nível de impurezas deve ser inferior a 1 ppb (1 parte em 10, 
o que corresponde a um pequenino grão de sal em cerca de 5 toneladas de açúcar). 

Na técnica de purificação conhecida como refino por zona, a amostra do material está na 
forma de um cilindro (um bastão) estreito. Esse cilindro é aquecido em uma fina zona seme- 
lhante a um disco, e essa zona varre o cilindro de uma ponta até a outra. A zona líquida acu- 
mula as impurezas ao passar ao longo da amostra. Na prática, o bastão é varrido por uma 
sucessão de zonas quentes e frias que se deslocam repetidamente de uma extremidade até à 
outra, como é mostrado na Fig. 6.35. A zona no final da amostra é a que acumula as impure- 
zas: depois da operação, ela se solidifica como um sólido muito impuro e é descartada. 

A técnica faz uso das propriedades do sistema fora do equilíbrio. Ela aproveita-se da 
maior solubilidade das impurezas na amostra fundida do que na amostra sólida, de modo 
que as impurezas vão passando para a fase líquida à medida que a zona fundida varre a 
amostra de uma ponta à outra. O diagrama de fases na Fig. 6.36 dá algumas indicações 

para elucidação do processo. Imaginemos um líquido (correspondente à zona fundida) 
ao longo da isopleta através de a,. Vamos deixá-lo resfriar sem que a amostra inteira atin- 
ja o equilíbrio. Se a temperatura atingir a do ponto a,, um sólido de composição b, é de- 
positado e o líquido residual (a zona fundida provocada pelo aquecimento localizado) 
está em as. O resfriamento desse líquido através da isopleta passando através de a; leva à 
deposição de um sólido de composição b, e deixa um líquido residual em a). O processo 
continua até se ter a última gota de líquido muito contaminado por B. Observa-se com 
facilidade no dia-a-dia que os líquidos impuros se solidificam dessa maneira. Por exem- 
plo, um cubo de gelo é límpido na superfície, mas cheio de bolhas de ar no interior: a 
água usada para fazer gelo contém, normalmente, ar dissolvido. O congelamento principia 
pela superfície e avança para o interior. O ar acumula-se na fase líquida que vai recuando e 
não pode escapar através da massa de gelo formada na superfície. Quando o congelamento 
encerra, O gelo oclui o ar dissolvido na forma de uma nuvem de pequeninas bolhas. 

Uma modificação da técnica de refino por zona é a homogeneização por zona. Essa téc- 
nica é usada para introduzir controladamente impurezas num material (por exemplo, 
índio no germânio). Uma amostra rica no dopante desejado é acoplada numa ponta da 
amostra do material puro e é fundida. A zona fundida é então arrastada repetidamente 
em sentidos alternados, de uma ponta até a outra da amostra, onde ela deposita uma dis- 


tribuição homogênea da impureza. 


Conceitos importantes 





£ 1. Uma fase é um estado da matéria que é uniforme, não apenas em 
composição química, mas também no estado físico. 

O 2. Um constituinte é uma espécie química (um íon ou uma molé- 
cula). Um componente é um constituinte quimicamente inde- 
pendente de um sistema. 

J 3, A variância F, ou o grau de liberdade, é o número de variáveis in- 
tensivas que podem ser independentemente alteradas sem per- 
turbar o número de fases em equilíbrio, 

J 4. A regra das fases estabelece que F = C — P + 2, 

J 5. A análise térmica é uma técnica para detectar transições de fase 
que se aproveita do efeito da variação de entalpia numa transi- 
ção de primeira ordem. 

] 6. pressão de vapor de uma solução ideal é dada por p = py + 
(pa = Poxa À composição do vapor é dada por y, = x,pa/lpy + 


(pá — Phab Yu = 1 = Ya 


t=10' kg 


O 7. A pressão de vapor total de uma mistura é dada por p = Ps? 
(pa + (pa — Payal- 

O 8. Uma isopleta é uma linha de composição constante em um dia 
grama de fases. Uma linha de amarração é uma linha que liga dois 
pontos que representam fases em equilíbrio. 

0 9. A regra da alavanca permite o cálculo das quantidades relativo 
de duas fases em equilibrio: nal, = nyl. 

O 10. Um diagrama de temperatura-composição é um diagrama deti 
ses em que as curvas mostram a composição das fases em equ"! 
brio em função da temperatura. 

O 11. Umazeótropo é uma mistura que entra em ebulição sem mus 
ça de composição. 

O 12. Líquidos parcialmente miscíveis são liquidos que não se mistt 
ram em todas as proporções, em todas as temperaturas. 

O 13. A temperatura crítica superior de solução é a temperatur 
elevada em que pode haver separação entre as fases numa misto 
ra liquida binária. A temperatura crítica inferior de solução * 


Jan 


a m’ 


temperatura abaixo da qual os componentes de uma mistura bi- 
nária são solúveis em quaisquer proporções e acima da qual eles 
formam duas fases. 

g 14. Um eutético é a mistura com o menor ponto de fusão; um liqui- 
do com a composição eutética se solidifica numa única tempera- 
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Questões teóricas 





6.1 Defina os seguintes termos: fase, constituinte, componente e grau de liberdade. 


6.2 Que fatores determinam o número de pratos teóricos necessários para atin- 
giro grau de separação desejado numa destilação fracionada? 


63 Trace o diagrama de fases para cada tipo de sistema descrito a seguir. Em 
cada um, identifique as regiões e as curvas, os constituintes presentes (compos- 
tos, azeótropos etc.), e diga se eles são sólido, liquido ou gas. (a) Diagrama de 
pressão-temperatura de um sistema de um componente. A massa específica do 
líquido é maior que a do sólido. (b) Diagrama de temperatura-composição de 
umsistema binário com fases sólidas e líquidas. Há um composto AB que se funde 
congruentemente, e a solubilidade em fase sólida é desprezível 


6.4 Trace o diagrama de fases para cada tipo de sistema descrito a seguir. Em 
cada um, identifique as regiões e as curvas, os constituintes presentes (compos- 


“06 08 


Fig. 6.37 
Exercícios 


6.19) A 90°C, a pressão de vapor do metilbenzeno (tolueno) é 53,3 kPa e a do 

12-dimetilbenzeno (ortoxileno) é 20,0 kPa. Qual a composição da solução li- 
quida que entra em ebulição a 90°C sob pressão de 0,50 atm? Qual a composição 
do vapor formado na ebulição? 

841(b) A 90°C, a pressão de vapor do 1,2-dimetilbenzeno (ortoxileno) é 20 kPa e 
a do 1,3-dimetilbenzeno (metaxileno) é 18 kPa. Qual a composição da solução 
liquida que entra em ebulição a 90°C sob pressão de 19 kPa? Qual a composição 
do vapor formado na ebulição? 
8.2/a) À pressão de vapor de um liquido puro À é 76,7 kPa a 300 K e a de outro 
liquido B, também puro, é 52,0 kPa. Esses dois compostos formam soluções lí- 

idas ideais e misturas gasosas também ideais. Imaginemos o equilibrio de uma 


é 
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tura, Um patamar cutético é um intervalo de tempo no resfria- 


mento enquanto o eutético se solidifica. 
O 15. A fusão incongruente ocorre quando um composto, ao se fun- 
dir, se decompõe em seus componentes sem formar ele mesmo 


uma fase líquida, 
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S.I. Sandler, Chemical and engineering thermodynamics. Wiley, 
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tos, azeótropos etc.), e diga se eles são sólido, líquido ou gás. (a) Diagrama de 
temperatura-composição de um sistema binário com fases sólidas e líquidas. Há 
um composto de fórmula AB, com fusão incongruente, e a solubilidade em fase 
sólida é desprezível. (b) Diagrama líquido-vapor binário no plano da tempera- 
tura contra composição. Há formação de um azeótropo em x = 0,333, e os li- 
quidos são completamente miscíveis, 

6.5 Identifique as regiões do diagrama de fases da Fig. 6.37. Indique as substân- 
cias presentes em cada região (se forem compostos, dê as respectivas fórmulas). 
Identifique a fase de cada substância (sólida, líquida ou gasosa) em cada região. 
66 Identifique as regiões do diagrama de fases da Fig. 6.38. Indique as subs- 
tâncias presentes em cada região (se forem compostos, dé as respectivas fór- 
mulas). Identifique a fase de cada substância (sólida, líquida ou gasosa) em cada 


região. 


pists 








Fig. 6.38 








solução com um vapor no qual a fração molar de A é 0,350. Calcule a pressão 
total do vapor e a composição da fase liquida. 


6.2(b) A pressão de vapor de um liquido puro A é 68,8 kPa a 293 K e a de outro 
líquido B, também puro, é 82,1 kPa. Esses dois compostos formam soluções li- 
quidas ideais e misturas gasosas também ideais. Imaginemos o equilibrio de uma 
solução com um vapor no qual a fração molar de A é 0,612. Calcule a pressão 
total do vapor e a composição da fase líquida. 
8.3(a) O ponto de ebulição de uma solução binária de A e B, com x, = 0,6589, é 
88°C. Nesta temperatura, a pressão de vapor de A puro é 127,6 kPa e a de B puro 


é 50,60 kPa. (a) A solução é ideal? (b) Qual a composição inicial do vapor em 
equilibrio com a solução? 


t76 CAPÍTULO SEIS 


8.%4b) O ponto de ebulição de uma solução binária de A e B, com x, = 0,42 17, é 
96%, Nessa temperatura, a pressão de vapor de A puro é 110,1 kPa e a de B puro 
€ 76,5 kPa. (a) A solução é ideal? (b) Qual a composição do vapor inicial em equi- 
librio com a solução? 


8.443) O dibromocteno (DE, phr = 22,9 kPa a 358 K) e o dibromopropeno (DP, 
Pie = 17,1 kPa a 358 K) formam uma solução praticamente ideal. Se zpy = 0,60, 
qual è (a) a pressão total, Pisun quando o sistema está quase todo líquido, e qual 
é (b) a composição do vapor, quando o sistema ainda está quase todo líquido? 


6.4(b) O benzeno eo tolueno formam soluções praticamente ideais. Considere uma 
solução equimolar de benzeno e tolueno. A 20°C, a pressão de vapor do benzeno 
puro é 9,9 kPa e a do tolueno puro é 2,9 kPa. A solução entra em ebulição pela re- 
dução da pressão externa. Calcule (a) a pressão no início da ebulição; (b) a com- 
posição de cada componente no vapor; e (c) a pressão do vapor quando o líquido 
residual estiver reduzido a poucas gotas. Admita que a taxa de vaporização seja su- 
ficientemente pequena para que a temperatura se mantenha constante em 20°C. 


6.S(a) Os seguintes dados de temperatura/composição foram obtidos para solu- 
ções de octano (O) e metilbenzeno (M), a 1,0 atm. A fração molar na solução 
líquida é x e no vapor em equilíbrio é y. 


orc 


10,9 1120 1140 115,8 117,3 1190 121,1 123,0 
Xy 0,908 0,795 0,615 0,527 0,408 0,300 0,203 0,097 
YM 0,923 0,836 0,698 0,624 0,527 0,410 0,297 0,164 


O ponto de ebulição do metilbenzeno é 110,6ºC, e o do octano, 125,6ºC. Trace o 
diagrama da temperatura contra a composição do sistema. Qual a composição do 
vapor em equilíbrio com a solução líquida que tem (a) xy = 0,250 e (b) x; = 0,250? 


6.5(b) Os seguintes dados de temperatura/composição foram obtidos para o equi- 
líbrio líquido-vapor de soluções de dois líquidos A e B a 1,00 atm. A fração mo- 
lar na solução líquida é x e no vapor em equilíbrio é y. 


BC 125 130 135 140 145 150 
Xa 0,91 0,65 0,45 0,30 0,18 0,098 
Ya 0,99 0,91 0,77 0,61 0,45 0,25 


O ponto de ebulição de A é 124°C e o de B é 155°C. Trace o diagrama da tempe- 
ratura contra a composição do sistema. Qual a composição do vapor em equili- 
brio com a solução líquida que tem (a) x, = 0,50 e (b) xp = 0,33? 


6.6(a) Dê o número de componentes em cada um dos sistemas seguintes. (a) 
NaH,PO, em água em equilíbrio com o vapor d'água, não levando em conta a 
ionização do sal. (b) O mesmo sistema mencionado em (a), mas levando em conta 
a ionização do sal. 


6.6(b) Dê o número de componentes de um sistema com AICI, dissolvido em 
água, observando que há hidrólise e precipitação do A(OH),. 


6.7(a) Ao serem aquecidos, os cristais azuis de CuS0,5H,0 liberam a água de 
hidratação. Quantas fases e quantos componentes existem num balão fechado e 
aquecido que só contém, no estado inicial, o sulfato hidratado? 


6.7(b) O cloreto de amônio, NH,CI, se decompõe ao ser aquecido. (a) Quantos 
componentes e quantas fases estão num balão aquecido que só contém, no esta- 
do inicial, o cloreto de amônio? (b) Imagine que ao balão mencionado se adici- 
one também amônia. Quantos serão os componentes e as fases presentes? 


6.8(a) Num balão fechado, uma solução saturada de Na;SO,, com excesso de 
sólido, está em equilíbrio com o seu vapor. (a) Quantas são as fases e quantos 
são os componentes presentes? (b) Qual a variância (o número de graus de liber- 
dade) do sistema? Identifique as variáveis independentes. 


6.8(b) Imagine que a solução mencionada no Exercício 6.8(a) não seja saturada. (a) 
Quantas fases e quantos componentes estão presentes? (b) Qual a variância (o nú- 
mero de graus de liberdade) do sistema? (c) Identifique as variáveis independentes. 


6.9(a) O éter metiletílico (A) e o diborano, (B;H,), (B) formam um composto que 
se funde congruentemente a 133 K. O sistema forma dois eutéticos, um com 25% 
molar de B e a 123 K, co outro com 90% molar de Be a 104 K. Os pontos de fusão 
de A puro e de B puro são, respectivamente, 131 K e 110 K. Esboce o diagrama de 
fases para esse sistema, Admita que a solubilidade em fase sólida é desprezível. 


8.9(b) Esboce o diagrama de fases do sistema NH/N,H, a partir das seguintes 
informações: não há formação de composto; o NH, se congela a —78ºC, co N,H,, 
a +2ºC; há formação de um cutético com a fração molar 0,07 para o N,H,, e esse 
eutético se funde com temperatura de —80ºC. 


6.10/a) A Fig. 6.39 mostra o diagrama de fases de dois líquidos parcialmente so- 
lúveis, que podem ser considerados como sendo a água (A) e o 2-metil-1-propanol 
(B). Descreva o que acontece quando se aquece um sistema com composição 
Xs = (0,8. Em cada etapa do aquecimento dé o número de fases presentes, as res- 
pectivas composições e as quantidades relativas de fases presentes. 


Temperatura, T 








Fig. 6.39 


6.10(b) A Fig. 6.40 reproduz o diagrama de fases do sistema prata e estanho. Iden 
tifique cada região e descreva o que acontece quando se resfriam os líquidos com 
as composições a e b até a temperatura de 200 K. 
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6.11(a) No diagrama de fases da Fig. 6.41, assinale a característica que mostra uma 


fusão incongruente. Qual a composição do eutético e em que temperatura o 
eutético se funde? 


6.11(b) No diagrama de fases da Fig. 6.42, assinale a característica que mostra 


uma fusão incongruente. Qual a composição do eutético e em que temperatura 
o eutético se funde? 


6.12(a) Esboce as curvas de resfriamento para as isopletas a e b da Fig. 6.41 


Temperatura, 8/ 





Fig. 6.41 


6.12(b) Esboce as curvas de resfriamento para as isopletas a e b da Fig. 64? 


Temperatura, T 








Fig. 6.42 





6.13(a) Com o diagrama de fases da Vig, 6.40, dé (a) a solubilidade da Ag no Sn 
a 800ºC; (b) à solubilidade do Ag,Sn na Ag a 460°C; e (c) a solubilidade do Ag,Sn 
na Ag a 300°C. 

6.13(b) Com o diagrama de fases da Fig. 6.41, dé (a) a solubilidade de B em A a 
500ºC; (b) a solubilidade de AB, em A a 390°G; e (c) a solubilidade de AB, em B 
a 300°C. 


6.14(a) A Fig. 6.43 reproduz o diagrama de fases, levantado experimentalmente, 
da solução de hexano e heptano, cujo comportamento é quase ideal, (a) Identi- 
fique as fases presentes em cada região do diagrama, (b) Estime a pressão de va- 
por de uma solução que tem 1 mol de cada componente, a 70°C, quando prin- 
cipia a vaporização pela redução da pressão externa. (c) Qual a pressão de vapor 
da solução, a 70°C, quando o liquido residual está reduzido a poucas gotas? (d) 
Estime, a partir do diagrama, as frações molares do hexano nas fases liquida e 
vapor em equilíbrio nas condições da parte b. (e) Quais são as frações molares 
nas condições da parte c? (f) A 85°C e 760 Torr, quantos moles estão na fase li- 
quida e quantos estão na fase vapor num sistema que tem Zumo = 0,40? 


6.14(b) O tetrafluoreto de urânio se funde a 1035ºC e o tetrafluoreto de zircônio. 
se funde a 912°C. Os dois sais formam uma série contínua de soluções sólidas, 
com uma temperatura de fusão mínima de 765ºC e composição de x(ZrF,) = 
0,77. A 900°C, a solução líquida de composição x(ZrF,) = 0,28 está em equili- 
brio com a solução sólida de composição x(ZrF,) = 0,14. A 850°C, as duas com- 
posições são 0,87 e 0,90, respectivamente. Esboce o diagrama de fases desse siste- 
ma. Descreva o que ocorre quando um líquido com x(ZrF,) = 0,40 é lentamente 
resfriado de 900°C até 500°C. 


6.15(a) O metano (ponto de fusão a 91 K) e o tetrafluormetano (ponto de fu- 
são a 89 K) não formam solução sólida e, na fase líquida, são apenas parcial- 
mente miscíveis. À temperatura crítica superior da mistura líquida é 94 K, com 
x(CE,) = 0,43. Há um eutético com x(CF,) = 0,88 e temperatura eutética de 84 K. 
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Fig. 6.43 


Problemas* 


Problemas numéricos 


6.1} O I-butanol e o clorobenzeno formam um sistema onde existe um azeó- 
tropo de mínimo. A fração molar do I-butanol nas fases líquida (x) e vapor (y), 
em equilíbrio a 1,000 atm, em diferentes temperaturas, figura na tabela seguinte 
[H. Artigas, C. Lafuente, P. Cea, F.M. Royo, è J.S. Urieta, J. Chem. Eng. Data 42, 
132 (1997)]. 


T/K 396,57 393,94 391,60 390,15 389,03 388,66 388,57 
x 0,1065 0,1700 0,2646 0,3687 0,5017 0,6091 0,7171 
y 0,2859 0,3691 0,4505 0,5138 0,5840 0,6409 0,7970 


O ponto de ebulição do clorobenzeno puro é a 404,86 K. (a) Com os dados da 
tabela, construa a parte do diagrama de fases na região rica em clorobenzeno. (b) 
Estime a temperatura do inicio da ebulição de uma solução com a fração molar 
de 0,300 no butanol. (c) Dê as composições e abundåncias relativas das duas fa- 
ses presentes, a 393,94 K, resultantes do aquecimento de uma solução que inici- 
almente tinha uma fração molar de | -butanol igual a 0,300 


6.2} A curva da coexistência em equilíbrio da N,N-dimetilacetamida e heptano 
foi estudada por An et al. [X. An, H. Zhao, F. Fuguo, e W. Shen, J. Chem. Ther- 


“Os problemas O einalados com o simbolo £ foram propostos por Charles Trapp, 
Carmen Giunta e Marshall Cady. 
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A 86 K, a fase em equilíbrio com a solução líquida rica em tetrafluormetano se 
transforma de metano sólido em solução líquida rica em metano. Nessa tempe- 
ratura, as duas soluções líquidas que estão em equilíbrio tém as composições 
x(CF,) = 0,10 e x(CF,) = 0,80. Esboce o diagrama de fases, 


6.15(b) Descreva as mudanças de fase que ocorrem quando uma solução líquida 
de 4,0 mol de B,H, (ponto de fusão a 131 K) e 1,0 mol de CH,OCH, (ponto de 
fusão a 135 K) é restriada de 140 K até 90 K. Essas substâncias formam o com- 
posto (CH,),OB,H,, que se funde congruentemente a 133 K. O sistema tem um 
eutético em x(B,H,) = 0,25 e a 123 K e outro eutético a x(B,H,) = 0,90 e a 104 K. 


6.16(a) Com as informações do Exercício 6.15(b), esquematize as curvas de res- 
friamento das soluções com x(B,H,) igual a (a) 0,10; (b) 0,30; (c) 0,50; (d) 0,80; 
e (e) 0,95. 


6.16(b) Com as informações do Exercicio 6.15(a), esquematize as curvas de res- 
friamento das soluções com x(CF,) igual a (a) 0,10; (b) 0,30; (c) 0,50; (d) 0,80; e 
(e) 0,95. 


6.17(a) O hexano ¢ o perfluorexano são parcialmente miscíveis abaixo de 22,70ºC. 
A concentração crítica, na temperatura crítica superior, é x = 0,355, onde x é a 
fração molar do C,F,,. A 22,0ºC, as duas soluções em equilíbrio tém as frações 
molares x = 0,24 e x = 0,48, respectivamente, A 21,5ºC, as frações molares são 
0,22 e 0,51. Esboce o diagrama de fases. Descreva as mudanças de fase que ocor- 
rem quando se adiciona perfluorexano a uma quantidade fixa de hexano a (a) 
23°C e (b) 22°C. 

6.17(b) Dois líquidos, A e B, são parcialmente miscíveis abaixo de 52,4°C. A con- 
centração crítica, na temperatura critica superior, é x = 0,459, onde x é a fração 
molar de A. A 40,0ºC, as duas soluções em equilíbrio têm as frações molares x = 
0,22 e x = 0,60, respectivamente, A 42,5ºC, as frações molares são 0,24 e 0,48. 
Esboce o diagrama de fases. Descreva as mudanças de fase que ocorrem quando 
B é adicionado a uma quantidade fixa de A a (a) 48°C e (b) 52,4ºC, 
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modynamics 28, 1221 (1996)], Na tabela seguinte, aparecem as frações molares 
da N,N-dimetilacetamida na fase superior (x,) e na fase inferior (x,), de uma re- 
gião de duas fases, em função da temperatura: 


TIK 309,820 309,422 309,031 308,006 306,686 
Xi 0,473 0,400 0,371 0,326 0,293 
x, 0,529 0,60] 0,625 0,657 0,690 
TIK 304,553 301,803 299,097 296,000 294,534 
x 0,255 0,218 0,193 0,168 0,157 
% 0,724 0,758 0,783 0,804 0,814 


(a) Esboce o diagrama de fases. (b) Dê as composições e proporções das duas fases 
que se formam quando se mistura 0,750 mol de N,N-dimetilacetamida com 0,250 
mol de heptano, a 296,0 K. À que temperatura essa mistura deve ser aquecida 
para se ter uma solução límpida monofásica? 


8.34 Os seguintes dados foram obtidos para as composições de equilíbrio liqui- 
do-vapor de misturas de nitrogênio e oxigênio a 100 kPa: 


TIK 7s w 80 AD Sa E 2 
x(0,) 0 10" ss PAoa: 2 92 0 
x(O) 0 da Aae a SRD = VR AN 
PO,MTor 154 oo aw m 49 QL mm 
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Esbove o diagrama de fases no plano da temperatura contra composição. Deter- 
mine se as curvas se ajustam ao comportamento ideal, calculando, em cada caso, 
o coeficiente de atividade do O... 


6.4 O fosforo è o enxofre formam uma série de compostos binários. Os mais 
conhecidos são o PS o PS.co PjS,, todos com fusão congruente. Admitindo 
que só existam esses três compostos binários dos dois elementos, (a) esboce o 
diagrama de fases do P e S. Identifique cada região do diagrama pelas substânci- 
as e fases presentes. No eixo das abscissas, lance a x, e assinale os pontos repre- 
sentativos dos compostos. O ponto de fusão do fosforo puro é 44°C e o do enxo- 
fre puro é 119°C. (b) Trace a curva de resfriamento do sistema com x, = 0,28. 
Admita que há um eutético em x, = 0,2 e que a solubilidade entre os sólidos seja 
desprezível. 


6.5 A tabela vista a seguir fornece as temperaturas de descontinuidade na incli- 
nação e do patamar das curvas de resfriamento de sistemas binários de dois me- 
tais A e B. À partir da tabela, esboce o diagrama de fases compatível com os da- 
dos, Identifique, em cada região do diagrama, as fases e substâncias presentes. 
Dè as fórmulas possiveis dos compostos que se podem formar. 





100xp O descontinuidade PC O irar PC O tia 2 Pe 
0 1100 

10,0 1060 700 

20,0 1000 700 

30,0 940 700 400 

40,0 850 700 400 

50,0 750 700 400 

60,0 670 400 

70,0 550 400 

80,0 400 

90,0 450 400 

100,0 500 
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Fig. 6.45 


6.94 O diagrama de temperatura-composição para o sistema binário Ca/Si é vi 
to na Fig. 6.46. (a) Identifique os eutéticos, os compostos com fusão congruente 
e os com fusão incongruente. (b) Se um magma com composição de 20% molar 
em silício, inicialmente a 1500°C, for resfriado até 1000°C, que fases, e suas res 
pectivas composições, estarão em equilíbrio? Estime as quantidades relativas de 
cada fase. (c) Descreva as fases em equilíbrio que são observadas quando um 
magma com 80% molar em Si é resfriado até 1030ºC. Que fases e quantidades 
relativas estariam presentes numa temperatura (i) levemente acima de 1030°C, 
(ii) levemente abaixo de 1030ºC? Faça um gráfico das porcentagens molares de 
Si(s) e de CaSi,(s) em função da porcentagem molar do magma que se solidifica 
a 1030ºC, 


6.6 O diagrama de fases da Fig. 6.44 representa o equilíbrio entre fases sólidas e 
líquidas de um sistema binário. Identifique as substâncias que existem em cada 
região e as respectivas fases. Dê o número de espécies químicas e fases presentes 
nos pontos b, d, e, f, ge k. Esboce as curvas de resfriamento para as composições 
x; = 0,16, 0,23, 0,57, 0,67 e 0,84. 


Temperatura, T 








Fig. 6.44 


8.7 Esboce o diagrama de fases do sistema Mg/Cu com as seguintes informações: 
BÁMg) = 648°C, 9(Cu) = 1085ºC; formam-se dois compostos intermediários 
com b (MgCu,) = 800°C e 04Mg,Cu) = 580°C; há eutéticos com as seguintes 
composições em percentagem ponderal de Mg; 10% (690°C), 33% (560°C) e 65% 
(380°C). Prepara-se uma amostra da liga de Mg e Cu, com 25% ponderais de Mg, 
num cadinho aquecido a 800ºC, em uma atmosfera inerte. Descreva o que se ob- 
serva seo líquido for lentamente resfriado até a temperatura ambiente, Dê a com- 
posição e a abundância relativa das fases presentes em cada etapa e esboce a cur- 
va de resfriamento. 


6.84 A Fig, 6.45 apresenta o gráfico de A mG (Xm T) para uma mistura de cobre e 
chumbo. (a) O que o gráfico nos revela sobre a miscibilidade entre o cobre e o 
chumbo e a espontaneidade da formação de soluções dos dois metais? Qual é a 
variância (F) a (i) 1500 K, (ii) 1100 K? (b) Suponha que, a 1500 K, a mistura de 
composição (i) Xm = 0,1, (ii) Xm = 0,7, seja lentamente resfriada até 1100 K. Qual 
é a composição de equilíbrio da mistura final? Estime a quantidade relativa de 
cada fase, (c) Qual é a solubilidade (i) do cobre em chumbo a 1500 K, (ii) do cobre 
em chumbo a 1100 K? 
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Fig. 6.46 


6.10 O cloreto de ferro (II) (ponto de fusão 677°C) e o cloreto de potássio (pon 
to de fusão 776°C) formam os compostos KFeCl, e K,FeCl, a temperaturas elt- 
vadas. O KFeCl, se funde congruentemente a 380°C e o K,FeCl, incongruente: 
mente a 399°C. Formam-se eutéticos com as seguintes composições (com x sen 
do a fração molar de FeCl, e com a temperatura eutética sendo dada entre po 
rênteses); a x = 0,38 (fundindo-se a 351°C) ea x = 0,54 (fundindo-se a 393°C) 
A curva de solubilidade do KCl encontra a curva do K,FeCl, em x = 0,34. Esboc 
o diagrama de fases. Dê as fases em equilíbrio quando se resfria uma mistura com 
a composição x = 0,36 de 400ºC até 300ºC, 


Problemas teóricos 


8.11 Mostre que duas fases só podem estar em equilíbrio térmico se as respect” 


vas temperaturas são iguais. 
6.12 Mostre que duas fases só podem estar em equilíbrio mecânico se as resp 
tivas pressões são iguais. 


Aplicações: à biologia, à ciência dos materiais e à 
engenharia química 


6.13 O desdobramento, ou desnaturação, de uma macromolécula biológica pode 
ocorrer devido ao tratamento com substâncias, chamadas desnaturantes, quero" 
pem as interações intermoleculares responsáveis pela conformação nativa tri ; 
mensional do polímero. Por exemplo, a uréia, CO(NH,),, compete pelos gr 
NH e CO e interfere na ligação hidrogênio em um polipeptídio. Em um estu s 
teórico de uma proteina foi obtido o diagrama de temperatura-composiçã? io 

trado na Fig. 6.47. Ele mostra três regiões estruturais: a forma nativa, à forma a 
dobrada e uma forma de 'glóbulo fundido”, uma forma parcialmente desdobf 





da, mas ainda compacta da proteína. (1) A forma de plóbulo fundido é estável 
quando a concentração de desnaturante está abaixo de 0,1? Gi) Descreva o que 
ocorre ao polímero quando a forma nativa é aquecida na presença de desnaturante 
com uma concentração de 0,15 
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Fig. 6.47 


6.14 O elemento estrutural básico de uma membrana é um fosfolipídio, como a 
fosfatidilcolina, que contém longas cadeias hidrocarbônicas (tipicamente na fai- 
xa de Ca C,,) e grupos polares, como o CH,CH,N(CH,)*,. As cadeias hidrofó- 
bicas empilham-se para formar uma extensa bicamada com cerca de 5 nm de 
espessura, deixando os grupos polares expostos ao meio aquoso em cada lado da 
membrana [ver Cap. 19 (Vol. 2), para mais detalhes). Todas as bicamadas lipídi- 
cas sofrem uma transição de um estado de baixa mobilidade das cadeias (forma 
gel) para um de alta mobilidade (forma cristal líquido) numa temperatura que 
depende da estrutura do lipídio. As membranas das células biológicas existem 
como cristais líquidos em temperaturas fisiológicas. Num estudo experimental 
de dispositivos semelhantes a membranas, foi obtido o diagrama de fases apre- 
sentado na Fig. 6.48. Os dois componentes são dielaidoilfosfatidilcolina (DEL) e 
dipalmitoilfosfatidilcolina (DPL). Explique o que acontece quando uma mistu- 
ra líquida de composição xp; = 0,5 é resfriada a partir de 45°C. 
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Fig 6.48 


6.15 O composto p-azoxianisol forma um cristal líquido. Colocam-se 5,0 g do 
sólido num tubo de ensaio, que é então evacuado e selado, Com a regra das fases, 
prove que o sólido irá se fundir a uma temperatura bem definida e que a fase do 
cristal líquido terá uma transição para uma fase líquida normal a uma tempera- 
tura bem definida. 


DIAGRAMAS DE FASES 


6.16 Alguns polímeros podem formar mesofases cristalinas liquidas Fa 
priedades fisicas incomuns. Por exemplo, o Kevlar (3) cristalina liquida é resis- 
tente o suficiente para ter sido escolhido como o material para os coletes à prowa | 
de balas, sendo estável em temperaturas de até 600 K. Que interações y 

res contribuem para a formação, estabilidade térmica e resistência mecânica da 
mesofase cristalina líquida no Kevlar? 


6.17 Use um diagrama de fases como o apresentado na Fig. 6.36 para descrever o 
processo de homogeinização por zona. 


6.18 A técnica de zona flutuante, que é semelhante à do refino por zona (Impac- 
to 16.2), tem produzido silício muito puro para uso na indústria de semicondu- 
tores. Consulte um livro-texto de ciência dos materiais ou de metalurgia e pre- 
pare uma discussão sobre os princípios, vantagens e desvantagens da zona flu- 
tuante. 


8.19 O óxido de magnésio e o óxido de níquel suportam bem temperaturas ele- 
vadas. Ambos, quando a temperatura é suficientemente alta, se fundem, e o com- 
portamento das respectivas misturas é de grande interesse para a indústria de ce- 
râmica. Com os dados que vêm a seguir, esboce o diagrama temperatura-com- 
posição do sistema formado pelos dois óxidos. Na tabela, x é a fração molar do 
MgO no sólido, e y, a mesma fração no líquido. 


0PC 1960 2200 2400 2600 2800 
x [o 0,35 0,60 083 1,00 
y 0 018 038 065 1,00 


Estime (a) a temperatura de fusão da mistura com x = 0,30, (b) a composição e 
a proporção das fases presentes quando um sólido com x = 0,30 é aquecido até 
2200ºC, (c) a temperatura do início da solidificação de líquido com x = 0,70. 


6.20 O diagrama de fases do sistema bismuto-cádmio tem interesse em metalur- 
gia e pode ser levantado pelas expressões dos abaixamentos dos pontos de fusão. 
Esboce o diagrama de fases do sistema a partir dos seguintes dados: TÁBi) = 544,5 
K, TACd) = 594 K, A,,H(Bi) = 10,88 kJ mol”!, Aq H(Cd) = 6,07 k] mol”!. Os 
metais são mutuamente insolúveis em fase sólida, Com o diagrama de fases, des- 
creva o que se observa quando um líquido com x(Bi) = 0,70 é lentamente resfri- 
ado a partir de 550 K. Quais as quantidades relativas de líquido e de sólido (a) a 
460 K e (b) a 350 K? Esboce a curva de resfriamento desse líquido. 


6.21t O dióxido de carbono, a alta pressão, é usado para separar diversos 
compostos no óleo de laranja. Na tabela vista a seguir é dada a fração molar 
do CO, (x) no líquido e (y) no vapor, a 323,2 K, em diferentes pressões [Y. 
Iwai, T. Morotomi, K. Sakamoto, Y. Koga e Y. Arai, J. Chem. Eng. Data 41, 
951 (1996)). 


p/MPa 3,94 6,02 7,97 8,94 9,27 
x 0,2873 0,454] 0,6650 0,7744 0,8338 
y 0,9982 0,9980 0,9973 0,9958 0,9922 


(a) Trace o diagrama de fases que se pode deduzir desses dados. (b) Dê as com- 
posições e proporções relativas das duas fases que estão presentes depois de uma 
mistura equimolar dos gases ter sido comprimida a 6,02 MPa, a 323,2 K. 
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Equilíbrio químico 


Este capítulo desenvolve o conceito de potencial químico e mostra como ele é usado para ex 
plicar a composição das reações químicas no equilíbrio. A composição no equilibrio correspon 
de ao minimo da energia de Gibbs em função do avanço da reação, e a determinação desse 
mínimo leva à relação entre a constante de equilíbrio e a energia de Gibbs padrão de reação, a 
formulação termodinâmica do equilíbrio permite estabelecer os efeitos quantitativos das mogi- 
ficações nas condições em que ocorre a reação. Os princípios da termodinâmica estudados 
nos capítulos anteriores podem ser aplicados à descrição das propriedades termodinâmicas 
das reações que ocorrem nas pilhas eletroquímicas, nas quais, à medida que a reação avança, 
circulam elétrons por um circuito externo. A análise termodinâmica leva à dedução de uma ex- 
pressão para o potencial elétrico dessas pilhas e das relações entre esse potencial e a compo- 
sição das pilhas. Há duas questões importantes que se desenvolvem neste assunto. Uma delas 
é a definição e o tabelamento dos potenciais-padrões. A outra é a utilização desses potenciais- 


padrões para prever as constantes de equilíbrio e outras propriedades termodinâmicas de rea- 
ções químicas. 


As reações químicas tendem a avançar para um estado de equilíbrio dinâmico, no qual 
reagentes e produtos estão presentes e onde eles não mostram mais tendência a sofrerem 
modificações líquidas. Em alguns casos, a concentração dos produtos no sistema reacional 
em equilíbrio é tão maior do que a concentração dos reagentes residuais, que, para todos 
os fins práticos, a reação está “completa”. Em outros casos, muitos dos quais importan- 
tes, a mistura em equilíbrio tem concentrações significativas de reagentes e de produtos. 
Neste capítulo, veremos como a termodinâmica propicia a determinação da composição 
da mistura reacional em equilíbrio, em quaisquer condições. Como muitas reações ióni- 

cas envolvem a transferência de elétrons, elas podem ser estudadas (e utilizadas), deixan- 

do-as ocorrer em uma pilha eletroquímica. Medidas semelhantes às descritas neste cap!- 


tulo fornecem dados que são muito úteis na análise das características das soluções ele- 
trolíticas e no estudo do equilíbrio iônico em solução. 


Reações químicas espontâneas 


i S z A pssão 
Vimos que o sentido de uma transformação espontânea, à uma temperatura e Ee 
constantes, é dado pelo sentido que conduz aos menores valores da energia de Gibbs, © 


SE 3 a a E can dos 
Essa observação é absolutamente geral, e, neste capítulo, vamos aplicá-la à discussão d 
reações químicas. 


7.1 O mínimo da energia de Gibbs 


3e f Ê PE A -aculo d! 
A composição de uma mistura reacional no equilíbrio fica determinada pelo cálculo 


a E k E 5 = ps A ¿pon 
energia de Gibbs da mistura reacional e pela identificação da composição que corresp” 
de ao mínimo de G. 


(a) A energia de Gibbs de reação 


Começamos considerando o equilíbrio químico A == B. Embora essa reação pares? y 
vial, existem muitos exemplos dela, como é o caso da isomerização do pentano ra 
metilbutano, ou da conversão da L-alanina em D-alanina. Imaginemos que um num de 
infinitesimal de moles de A, dé, se transforme em B. A variação do número de oe 
A é dn, = —dée a do número de moles de B é dn, = +dé. A grandeza £ (csi) é deno! 


Energia de Gibbs, G 











t 
Grau de avanço da reação, xi 


Fig. 7.1 À medida que a reação avança (o 
que corresponde ao movimento da 
esquerda para a direita, sobre o eixo 
horizontal), a derivada da energia de Gibbs 
(o coeficiente angular) se altera. O 
equilíbrio corresponde ao coeficiente 
angular nulo, no mínimo da curva. 





Fig. 7.2 Se dois pesos estão acoplados como 
mostrado nesta figura, o peso mais pesado 
moverá o peso mais leve no seu sentido 
não-espontâneo: no global, o processo 
continua espontâneo. Os pesos são os 
análogos de duas reações químicas: uma 
reação com um grande AG negativo pode 
forçar outra reação com um AG menor à 
ocorrer no seu sentido não-espontânco, 


PERDIDAS fia DRA A 


nada, o grau de avanço da reação. Essa variável tem as dimensões de número de moles € 
se exprime em moles. Quando o avanço da reação varia de uma quantidade finita Ag 
número de moles de A presentes varia de n,o para naa — A& e o número de moles de B 
passa de ngo para nyo + AÉ Assim, se inicialmente 2,0 mol de A estiverem presentes e a 
reação avançar até que AÉ = 1,5 mol, o número de moles de A restante será 0,5 mol. 

A energia de Gibbs de reação, A,G, é definida como o coeficiente angular no gráfico. 
da energia de Gibbs contra o grau de avanço da reação: i 

(96) 
AG=| => [7.1] 
d6 pT 

Embora o símbolo A normalmente signifique uma diferença entre valores, aqui, nesta de- 
finição, À, simboliza a derivada de G em relação a É. Há, porém, uma justificativa para o 
uso desse símbolo. Imaginemos que a reação avança de dé. À variação correspondente da 


energia de Gibbs é 
dG= udn, + Updnp=—Hadé + updé = (Hp — Hadé 


Esta equação pode ser escrita como 


oG ) 
z = Hg- Ha 
0% pT 


Isto é, 


AG= He- Ha 
Vemos que À,G pode ser interpretada como a diferença entre os potenciais químicos (as 
energias de Gibbs parciais molares) dos produtos e dos reagentes na composição da mis- 





(7.2) 


tura reacional. 
Como os potenciais químicos variam com a composição, o coeficiente angular da curva 


da energia de Gibbs contra o grau de avanço se altera quando a reação avança. Além dis- 
so, como a reação avança no sentido da diminuição de G (isto é, no sentido da inclinação 
decrescente da curva de G contra É), vemos a partir da eq. 7.2 que a reação À — B é es- 
pontânea quando p, > pp enquanto a reação inversa é espontânea quando uy; > Ha: O 
coeficiente angular é nulo e a reação não é espontânea em nenhum dos dois sentidos 


quando 

AG=0 
Essa condição ocorre quando uy = p (Fig. 7.1). Segue-se então que, se determinarmos 
a composição da mistura reacional que assegura a igualdade jty = 4, teremos determi- 
nado a composição da mistura reacional no equilíbrio. 


(7.3) 


(b) Reações exergônicas e endergônicas 
Podemos expressar a espontaneidade de uma reação, a uma temperatura e pressão cons- 
tantes, em termos da energia de Gibbs de reação; 


Se A,G < 0, a reação direta é espontânea, 
Se À,G > 0, a reação inversa é espontânea, 
Se À,G = 0, a reação está em equilíbrio. 


Uma reação que tem À,G < 0 é denominada exergônica (das palavras gregas que signi- 
ficam produção de trabalho), A denominação mostra que, como o processo é espontà- 
neo, ele pode ser utilizado para impulsionar outros processos, como, por exemplo, ou- 
tras reações; ou então pode ser usado para efetuar um trabalho diferente do de expan- 
são, Uma analogia mecânica simples é um par de pesos unidos por uma mola (Fig. 7.2): 
o peso mais leve subirá quando o peso mais pesado descer. Embora o peso mais leve te- 
nha uma tendência natural de se mover para baixo, seu acoplamento ao peso mais pesa- 
do faz com que ele suba. Nas células biológicas, a oxidação dos carboidratos age como o 
peso mais pesado, impulsionando outras reações que resultam na formação de proteinas 
a partir de aminoácidos, contração dos músculos e atividade cerebral. Uma reação que 
tem À,G > 0 é denominada endergônica (que significa consumidora de trabalho). A 
reação ocorre somente à custa de trabalho feito sobre ela. A eletrólise da água, que é o 








| 
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Comentário 7.1 


Observe que na definição de A,G”, o A, 
tem o seu significado habitual 
indicando uma diferença, enquanto na 
definição de A,G, o À, significa uma 
derivada. 


Sem 
~  misturação 


Incluindo aN E 


misturação ES a 


Grau de avanço da reação, i / 


/ 








Energia de Gibbs, G 








q / 
Ne / 





pese ——Misturação 


Fig. 7.3 Se a misturação entre reagentes e 
produtos for ignorada, a energia de Gibbs 
varia linearmente do seu valor inicial 
(reagentes puros) até o seu valor final 
(produtos puros), e o coeficiente angular 
da reta correspondente é À,G”, Entretanto, 
quando os produtos são formados, há uma 
contribuição adicional para a energia de 
Gibbs devido à sua misturação (curva de 
baixo). A soma das duas contribuições tem 
um mínimo que corresponde à 
composição de equilíbrio do sistema 
reacional. 


» UN 


inverso da reação espontânea de formação da água 





f um exemplo. As reações em equili 
brio não são espontâneas em qualquer dos dois sentidos; não são exergônicas nem 


endergônicas. 

7.2 A descrição do equilíbrio 

A partir da fundamentação anterior, podemos então ver como aplicar a termodinâmica 
para a descrição do equilíbrio químico. 

(a) Equilíbrio de gases perfeitos 


Quando A e B forem gases perfeitos, podemos usar a eq. 5.14(u = u° + RTIn p, comp 
simbolizando o quociente adimensional p/p”) para escrever 


A;G= Hp = Ha = (Up +RTIn pp) = (Hg + RT In pa) 


), 
=A,G FP RT In dd (74) 
À Pa 
Se simbolizarmos a razão entre as pressões parciais por Q, obteremos 
A A PERI Pp 
AG=AG +RTIn Q Q=— (7.5) 
Pa 


A razão Q é exemplo de um quociente reacional. Ele pode variar de 0, quando p, = 0 
(correspondendo a A puro), até infinito, quando p, = 0 (correspondendo a B puro). A 
energia de Gibbs padrão de reação, A,G", é definida (semelhantemente à entalpia-pa- 
drão de reação) como a diferença entre as energias de Gibbs molar dos produtos e dos 
reagentes nos seus respectivos estados-padrões. Na reação que estamos analisando, 
0) ao so SE a ) 
AG =G Rm Cam=Hp = Ha (7.6) 
Na Seção 3.6, vimos que a diferença entre as energias de Gibbs molar dos produtos e dos 
reagentes, nos seus respectivos estados-padrões, é igual à diferença entre as respectivas ener- 


gias de Gibbs padrões de formação, de modo que, na prática, podemos calcular A,G" a 
partir de 


AGº =A;G° (B)- A;G° (A) (77) 


No equilíbrio A,G = 0. A razão entre as pressões parciais no equilíbrio é simbolizada 
por K, e a eq. 7.5 fica 


0=4,G° +RTInK 


Esta expressão pode ser escrita como 
RTnK=-A,G° K= A 
Pa Jequilibrio 


Esta equação é um caso particular de uma das mais importantes equações da termodini- 
mica química, Ela estabelece a ligação entre os dados termodinâmicos, que figuram em 
tabelas, como as da Seção de Dados, no final deste volume, e a constante de equilíbrio, K, 
de grande significado na química. 


(7.87 





Interpretação molecular 7.1 A progressão para o equilíbrio 


Em termos moleculares, o mínimo da energia de Gibbs, que corresponde a A,G = 0, 
provém da energia de Gibbs de mistura dos dois gases. Por isso, uma importante con- 
tribuição para a posição do equilíbrio químico é a misturação dos produtos com 05 
reagentes, à medida que os produtos são formados. 

Imaginemos uma reação hipotética em que as moléculas de A se transformem em 
moléculas de B, sem haver, porém, misturação entre elas. A energia de Gibbs do siste- 
ma passaria de G*(A) para G'(B) proporcionalmente ao número de moles B formado, 
eo coeficiente angular da curva de G contra o grau de avanço da reação seria consta- 
te e igual a A,G" em todas as etapas da reação (Fig. 7.3). Não há nenhum mínimo nº 
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gráfico (exceto para B puro), Na realidade, porém, as moléculas de B formadas mistu- 
ram-se com as moléculas de A restantes. Como vimos, a contribuição do processo de 
mistura à variação da energia de Gibbs é dada pela eq. 5.27 (Amu G = nRT(x, nx, + 
Xylnxg)). Essa expressão é representada por uma curva em forma de U, que contribui 
para a variação total da energia de Gibbs. Como mostra a Fig. 7.3, há, agora, um mi- 
nimo na curva da energia de Gibbs, e a sua posição corresponde à composição da mis- 
tura reacional em equilíbrio, 








Vemos, pela eq. 7.8, que, quando A,G* > 0, a constante de equilíbrio K < 1. Assim, no 
equilíbrio, a pressão parcial de A é maior do que a de Be, portanto, o equilíbrio favorece 
o reagente A. Quando A,Gº < 0, a constante de equilíbrio K > 1, de modo que no equi- 
líbrio a pressão parcial de B é maior do que a de A. Neste caso, o equilíbrio favorece o 
produto B. 


(b) O caso de uma reação qualquer 


O raciocínio que levou à eq. 7.8 generaliza-se com facilidade para uma reação qualquer. 
Primeiro, precisamos definir de maneira geral o grau de avanço da reação. 

Consideremos a reação 2A + B — 3C + D. Uma maneira mais sofisticada de expres- 
sar as equações químicas consiste em escrevê-las na forma simbólica 


0=3C+D-2A-B 
subtraindo os reagentes dos produtos (e substituindo a seta pelo sinal de igual). A equa- 
ção nesta forma é 


0= » vJ (7.9) 
I 


onde J simboliza as substâncias e v, os correspondentes números estequiométricos na 
equação química. Na reação que estamos considerando, esses números têm os valores 
v, = —2, v, = — l1, vo = +3 e vp = + 1. Os números estequiométricos são positivos para 
os produtos e negativos para os reagentes. A partir dessa notação, definimos É de tal modo 
que, se a sua variação for Ağ, então a variação do número de moles de qualquer espécie J 


será vAE. 





Ilustração 7.1 /dentificação de números estequiométricos 





Para expressar a equação 
No(g) + 3 Ho(g) — 2 NHi(g) (7.10) 


na notação da eq. 7.9, reescrevemos a equação química na forma 


0=2 NH.(g)— No(g) +3 Ho(g) 


e então identificamos os números estequiométricos como vy, = — l, Vn, = 3, € vy, = 
+2, Portanto, se o número de moles de N, presentes no início da reação for 10, ese o 
grau de avanço da reação varia de é = 0 até = 1 mol, de modo que A# = +1 mol, o 
número de moles de N, passa de 10 para 9. Quando É = 10 mol, todo o N, inicial teria 
sido consumido. Quando Aé = +1 mol, o número de moles de H, se altera por =3 X 
(1 mol) = —3 mol e o número de moles de NH, se altera por +2 X (1 mol) = +2 mol. 





Uma nota sobre a boa prática Números estequiométricos podem ser positivos ou ne- 
gativos; coeficientes esteguiométricos são sempre positivos. Entretanto, poucas vezes 
se faz a distinção entre essas duas grandezas. 





A energia de Gibbs de reação, À,G, define-se da mesma forma que no caso da eq. 7.1. 
Mostramos, na Justificativa apresentada mais adiante, que a energia de Gibbs de reação 
pode ser sempre escrita na forma 


A,6=4,6º + RT In Q Gan 
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Comentário 7.2 


Lembre quealnx= Inxelnx+Iny 
4+- lny - de modo 


que dim x,=In (Ms) 


"4 


com a energia de Gibbs padrão de reação calculada por 


6" = SOS VAO > vaçoº (7.129) 


Produtos Reagentes 


ou, mais formalmente, 


46º =D vAGº() 


(7.12b 


O quociente reacional, Q, tem a forma 


atividades dos produtos > 
o} (7.13a) 
atividades dos reagentes 
onde a atividade de cada espécie está elevada a uma potência dada pelo respectivo coef- 
ciente estequiométrico. Podemos escrever a expressão geral de Q introduzindo o simbo- 
lo TI para representar o produto daquilo que se segue (assim como X representa a soma) 
e definindo Q como 


OS [aj 
j 


Uma vez que os reagentes têm números estequiométricos negativos, eles aparecem no 
denominador da expressão. Lembre-se da Tabela 5.3 que, para os sólidos e para os liqui- 
dos puros, a atividade é igual a 1, e por isso essas substâncias não fazem nenhuma contri 
buição explícita para Q, embora possam aparecer explicitamente na equação química, 


(7.13) 





Ilustração 7.2 Escrevendo um quociente reacional 





Considere a reação 2 A + 3 B— C + 2D, onde v, = —2, v = +lew= 


+2. O quociente reacional é então 


=3, v = 


2 
acip 
T 
asip 


Q=a RG E 








Justificativa 7.1 A dependência da energia de Gibbs em relação ao quociente reacional 


Consideremos a reação com números estequiométricos v,. Quando a reação avança 
de dé, os moles dos reagentes e dos produtos se alteram de dn, = v,dë. A variação in- 
finitesimal resultante da energia de Gibbs, a uma temperatura e pressão constantes, é 


dG= P utry= E ugua6= [3 vm E (714) 
J J 


Vem então que 


dG 
AG= lo > vit 


Para progredir um pouco mais, observamos que o potencial químico de uma espécie 
química J está relacionado com a atividade da espécie pela eg. 5.25 (u, = us + RThn 
a). Quando essa expressão é substituída na eq. 7.15, obtemos 


(715) 


AG? 


AG=D v4 + RTv, Ina, 
J J 
Q 
=A,Gº +RTS In aj! =A,G° + RT In [Jay 
J | 


=A,Gº +RTIn Q 
com Q dado pela eg. 7.13b. 





Comentário 7.3 

No Cap. 17 (Vol. 2) veremos que o lado 
direito da eq. 7.17 pode ser expresso em 
termos de dados espectroscópicos para 
substâncias em fase gasosa; assim, essa 
expressão também fornece uma ligação 
entre a espectroscopia e a composição 
de equilíbrio. 
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Concluímos agora o raciocínio baseado na eg, 7.11, No equilíbrio, a derivada de G é 


nula: A,G = Q. As atividades assumem então os respectivos valores que têm no eguili- 


brio, e podemos escrever 


K (Ta 
(Oo Vau 


Esta expressão tem a mesma forma que Q, eq. 7.13, mas é avaliada usando-se os valores 
das atividades no equilíbrio. Daqui por diante, não escreveremos mais o índice inferior 
“equilíbrio”, eo contexto das fórmulas será claro: para K usaremos os valores das ativida- 
des no equilíbrio e para Q usaremos valores para qualquer estágio da reação. 

Uma constante de equilíbrio K expressa em termos de atividades (ou de fugacidades) 
é denominada constante termodinâmica de equilíbrio. Observe que, como as ativida- 
des são grandezas adimensionais, a constante de equilíbrio termodinâmica também é 
adimensional. Nas aplicações elementares, as atividades que figuram na eq. 7.16 são subs- 
tituídas, muitas vezes, pelos valores numéricos das molalidades (isto é, através da substi- 
tuição de a, por b;/b”, onde b" = 1 mol kg '), das concentrações molares (isto é, por [J]/ 
æ, onde # = 1 mol dm”*), ou pelos valores numéricos das pressões parciais (isto é, por 
pil p", onde p° = 1 bar). Nesses casos, as expressões resultantes são apenas aproximações. 
No caso de soluções eletrolíticas, são aproximações delicadas, pois os coeficientes de ati- 
vidades são muito diferentes de 1, mesmo em soluções muito diluídas (Seção 5.9). 


[7.16] 





Ilustração 7.3 Escrevendo uma constante de equilibrio 


A constante de equilíbrio para o equilíbrio heterogêneo CaCO,(s) == 3A CaO(s) + 
CO,(g) é 





1 
pe 


a, a 
-o _ caol) col) 
K= accoscao(fcog= = dco, 
Acacos(s) 
1 


(Tabela 5.3). Desde que o dióxido de carbono possa ser tratado como um gás perfeito, 





podemos escrever 


Za o 
K=Poo!P 
e concluir que neste caso a constante de equilíbrio é igual ao valor numérico da pres- 
são de vapor de decomposição do carbonato de cálcio. 





Agora, fazemos AG = 0 na eq. 7.11 e substituímos Q por K. Vem, imediatamente, 
que 


a , “0 
RT In K=-A,G 
Esta é uma relação termodinâmica exata e muito importante, pois permite que se calcule 
a constante de equilíbrio de uma reação qualquer a partir de dados termodinâmicos, Po- 
demos, assim, prever a composição da mistura reacional em equilíbrio. 


(7.17) 





Exemplo 7.1 Cálculo da constante de equilibrio 








Calcule a constante de equilíbrio da reação de síntese da amônia, eq. 7.10, a 298 K, e 
obtenha a relação entre K e as pressões parciais no equilíbrio quando a pressão total 
for suficientemente baixa para os gases serem tratados como perfeitos. 

Método Calcula-se a energia de Gibbs padrão da reação pela eq. 7.12 e passa-se para a 
constante de equilíbrio pela eq. 7.17, A expressão da constante de equilíbrio se obtém 
a partir da eq. 7.16. Como os gases podem ser tratados como perfeitos, cada atividade 


é substituída pela razão p/p”, onde p é a pressão parcial. 
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Resposta A energia de Gibbs padrão da reação é 
A,6º =24,G“(NH,, g) = 14G? (Np g) + 346° (H, g)} 
=24,Gº(NH, g) =2 x (—16,5 kJ mol!) 
Então, 
2x(-16,5x 10° J mol!) 2x 16,5x 10º 
(8,3145] K mol!) x(298K) 8,3145 x 298 


Daí vem que K = 6,1 X 10º, Esse resultado é termodinamicamente exato. A constante 
termodinâmica de equilíbrio da reação é 





a 
AN 
K=- 
And, 
e esta razão tem exatamente o valor que calculamos. Nas pressões baixas, quando as 
atividades puderem ser substituídas pelas razões p/p", onde p é a pressão parcial, uma 
forma aproximada da constante de equilíbrio será 


= (Pyu dP Y _ Pi 
(P/M Pulp Pr, Pi 





Exercicio proposto 7.1 Ache a constante de equilíbrio da reação N,O,(g) == 2 NO,(g) 
a 298 K. [K = 0,15] 








Exemplo 7.2 Estimativa do grau de dissociação no equilíbrio 





O grau de dissociação, æ, é definido como a fração de reagente que se decompós; quan- 
do o número de moles inicial do reagente é n e o número de moles no equilíbrio é n, 
então a = (n — n)/n. À energia de Gibbs padrão da reação de decomposição H,O(g) 
> Hi(g) +30:(g) é +118,08 kJ mol”! a 2300 K. Qual o grau de dissociação de H,O, 
a 2300 K e 1,00 bar? a R 

Método A constante de equilíbrio é obtida a partir da energia de Gibbs padrão de re- 
ação usando-se a eg. 7.17, de modo que o problema é relacionar o grau de dissocia- 
ção, q; à constante K e determinar o respectivo valor numérico. Para isso, exprime-se 
a composição no equilíbrio em função de a e resolve-se a equação para a em termos 
de K. Como a energia de Gibbs padrao da reação é grande e positiva, pode-se anteci- 
par que K será pequena e então a < 1, o que propicia o caminho para se fazerem apro- 
ximações no cálculo do valor numérico. 


Resposta À constante de equilíbrio é obtida pela eq. 7.17 na forma 
AGº  (+118,08x 10° J mol!) 
RT (8,3145 J K! mol!) x (2300 K) 
_ __118,08 x 10° 
8,3145 x 2300 


Daí vem que K = 2,08 X 10°. A composição no equilíbrio pode ser expressa em ter- 
mos de a, montando-se a seguinte tabela: 





In K= 


























H,O H, o, 
Número de moles inicial n 0 0 
Variação para alcançar o equilíbrio ~an +an +ian 
Número de moles no equilíbrio (1-cjn an łan Total: (1 +40" 
s P I-a a ta 
ração molar, x; = 
S | Iria lia Iria 
U-ap 1 
Pressão parcial, p T = e 
1 I+ia I+ia Iria 





Energia 












Distribuição 
de Boltzmann 








População 


Fig. 7.4 Distribuição de Boltzmann das 
Populações sobre os níveis de energia de 
duas espécies A e B que têm densidades de 
níveis de energia semelhantes. Neste 
exemplo, a reação 
A > B é endotérmica. A maioria da 
População está associada à espécie A, de 
modo que esta será a espécie dominante no 
equilíbrio. 
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onde preenche-se a última linha usando p, = xp (eq. 1.13). A expressão da constante 
de equilíbrio fica então 

ko PuPO a pie 
Pno U-a2+ a)? 


Nesta expressão, escrevemos p no lugar de p/p”, para simplificar a notação. Agora, fa- 
zemos a aproximação a << 1, e obtemos 


ap” 
PRATA 





Nas condições mencionadas, p = 1,00 bar (isto é, p/p", = 1,00), de modo que a = 
(22K)? = 0,0205. Ou seja, cerca de 2% da água decomposta. 


E E 5 


Uma nota sobre a boa prática Vale a pena verificar se a aproximação feita é compati- 
vel com a resposta final obtida. Nesse caso, tem-se, realmente, a < 1, de acordo com 
a suposição inicial, 





Exercício proposto 7.2 A energia de Gibbs padrão da reação anterior, a 2000 K, é +135,2 

kJ mol”!, Admita que o vapor de água, a 200 kPa, passa pela tubulação de uma fornalha, 

a essa temperatura. Calcule a fração molar do O, presente na corrente de gás efluente. 
[0,00221] 








(c) A relação entre constantes de equilíbrio 


O único problema que resta é o de exprimir a constante de equilíbrio termodinâmica em 
termos das frações molares, x, ou das molalidades, b, das substâncias químicas. Para 
resolvê-lo, necessitamos conhecer os coeficientes de atividade e, então, usar a, = yx ou 
a, = yjbjlb" (sem esquecer que os coeficientes de atividade dependem da escolha da ex- 
pressão). Por exemplo, em termos das molalidades, no caso de um equilíbrio da forma 
A + B= C + D, no qual todas as quatro espécies são solutos, escrevemos. 

body 











acap _ KÝ =K,K, 
ap Ah baby 

Os coeficientes de atividade devem ser estimados na composição da mistura em equili- 
brio (por exemplo, usando uma das expressões de Debye-Húckel, Seção 5.9), o que pode 
levar a cálculos bem complicados, pois essa composição só se calcula, exatamente, saben- 
do-se os coeficientes. Nos cálculos elementares, e mesmo para começar o cálculo iterativo 
das concentrações num exemplo real, a suposição frequentemente feita é de que os coe- 
ficientes de atividade são tão próximos da unidade que se tem K, = 1. Assim, obtém-se o 
resultado muito usado na química elementar, K = K, e os equilíbrios são discutidos em 
termos de molalidades (ou de concentrações molares). 


(7.18) 





Interpretação molecular 7.2 A origem molecular da constante de equilibrio 





Podemos ter uma compreensão mais profunda sobre a origem e o significado da cons- 
tante de equilíbrio pela análise da distribuição de Boltzmann das moléculas de rea- 
gentes e produtos entre os estados disponíveis do sistema (lembre-se da Interpretação 
molecular 3.1). Quando os átomos alteram suas ligações, como numa reação, os esta- 
dos disponíveis do sistema incluem configurações em que os átomos estão presentes 
na forma de reagentes e na forma de produtos. Essas configurações têm os seus res- 
pectivos conjuntos de níveis de energia, mas a distribuição de Boltzmann não as dis- 
tingue, pois opera somente com as respectivas energias. Os átomos se distribuem so- 
bre os dois conjuntos de níveis de energia de acordo com a distribuição de Boltzmann 
(Fig. 7.4). Numa certa temperatura, haverá uma distribuição bem determinada das 
populações e, por isso, uma composição bem determinada da mistura reacional. 
Pode-se perceber, na ilustração, que, se os reagentes e os produtos têm distribui- 
ções semelhantes de níveis de energia, então a espécie dominante na mistura reacional 
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Energia 


Fig. 7.5 Embora a reação A — B seja endotérmica, a 
densidade dos níveis de energia de B é muito maior do qu 
a de A, de modo que a população associada a B é mais 
numerosa do que a associada a A. A espécie dominante no 
População equilíbrio será B. 














em equilíbrio será a da espécie que tiver o conjunto mais baixo de níveis de energia, 
Entretanto, o fato de a energia de Gibbs aparecer na expressão da constante de equili. 
brio é um indício de que a entropia exerce também um papel, assim como a energia, 
O seu papel pode ser percebido com o auxílio da Fig. 7.5. Nela vemos que, embora os 
níveis de energia de B estejam muito mais altos do que os de A, neste exemplo eles estão 
muito menos espaçados. Então, sua respectiva população pode ser considerável e é 
possível que B domine a mistura reacional em equilíbrio. Níveis de energia muito pouco 
espaçados correspondem a entropias elevadas (ver Interpretação molecular 3.1), de 
modo que, neste caso, o efeito entrópico supera os efeitos adversos da energia. Essa 
competição reflete-se na eq. 7.17, como pode ser visto mais claramente usando-se 
AG = AH — TA,Sº e escrevendo-a na forma 


K = AH OIRTEMS IR (7.19) 


Observe que uma entalpia de reação positiva provoca uma diminuição da constante 
de equilíbrio (isto é, a composição da mistura em equilíbrio numa reação endotérmi- 
ca possivelmente será favorável aos reagentes). Porém, se a entropia da reação for po- 
sitiva, então a composição de equilíbrio pode ser favorável aos produtos, apesar do 
caráter endotérmico da reação. 





(d) Equilíbrio em sistemas biológicos 


Vimos na Seção 5.7 que para os sistemas biológicos é apropriado adotar o estado-padrão 
biológico, no qual ay: = 107 e pH = —log a» = 7. Segue-se da eq. 5.56 que a relação 
entre a energia de Gibbs padrão termodinâmico de reação e a energia de Gibbs padri? 
biológico de reação para uma reação da forma 


A+ vH*(ag) > P (7.208 


AG =A,G° +7vRTIn 10 (7.20b 


Observe que não há nenhuma diferença entre os dois valores-padrões se os íons hidrog* 
nio não estão presentes na reação (v = 0). 


Ilustração 7.4 O uso do estado-padrão biológico 





Considere a reação 


NADH(aq) + H*(aq) > NAD*(aq) + Ho(g) 


ê 














9 9|| 09 
o || 04º 
o ioo 


Fig. 7.6 Quando um sistema reacional no 
equilíbrio é comprimido (de a para b), a 
reação responde reduzindo o número de 
moléculas na fase gasosa (neste exemplo, 
Pelo aumento do número de moléculas de 
dimeros, representadas pelas esferas 
ligadas). 
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a 37°C, para a qual A,G" = —21,8 kJ mol '. O NADH é a forma reduzida do dinucle- 
otídeo nicotinamida adenina, e o NAD* é a sua forma oxidada; essas moléculas exer- 
cem um papel importante nos últimos estágios do processo respiratório. Segue-se que, | 


como v = 1 e7ln10 = 16,1, 
AG" =-21,8 kJ mol”! + 16,1 x (8,3145 x 10” kJ K- mol!) x (310 K) 
=+19,7k] mol! 


Observe que o valor-padrão biológico tem o sinal oposto (neste exemplo) ao do va- 
lor-padrão termodinâmico. A concentração muito menor do íon hidrônio (várias 


ordens de grandeza) em pH = 7, em vez de pH = 0, provocou que a reação inversa se 
tornasse espontânea. 








Exercício proposto 73 Para ma determinada reação, do tipo A — B + 2 H+, em so- 
lução aquosa, encontrou-se que 4,6” = +20 k] mol"!, a 28°C, Estime o valor de A,G®. 
[-61 k] mol~!) 





A resposta do equilíbrio às condições 
do sistema 


O equilíbrio responde a alterações na pressão, na temperatura e nas concentrações dos 
reagentes e produtos. A constante de equilíbrio de uma reação não é afetada pela presen- 
ça de um catalisador ou de uma enzima (um catalisador biológico). Como veremos com 
detalhes nas Seções 22.5 e 25.6 (Vol. 2), os catalisadores aumentam a velocidade com que 
a condição de equilíbrio é atingida, mas não afetam a posição do equilíbrio. Entretanto, 
é importante observar que as reações industriais raramente atingem o equilíbrio, em parte 


devido às velocidades de misturação dos reagentes. 


7.3 Como o equilíbrio responde à pressão 
A constante de equilíbrio depende do valor de A,G", que é definido numa única pressão- 


padrão. Assim, o valor de 4,6”, e, portanto, de K, não depende da pressão em que o equi- 
líbrio realmente é estabelecido. Formalmente podemos exprimir essa independência como 


dK 
e oa 
dp 4; 

A conclusão de K ser independente da pressão não significa, necessariamente, que a com- 
posição no equilíbrio seja independente da pressão. Antes de analisar o problema, é conve- 
niente distinguir entre as duas formas pelas quais se pode modificar a pressão do sistema 
reacional. A pressão no vaso de reação pode ser elevada pela introdução de um gás inerte. 
Se os gases presentes forem perfeitos, essa adição do gás inerte deixará inalteradas as pres- 
sões parciais dos gases reacionais; a pressão parcial de um gás perfeito é a pressão que ele 
teria se estivesse sozinho no recipiente, de modo que a presença de um outro gás não tem 
nenhum efeito. Conclui-se que a pressurização pela injeção de um gás inerte não tem ne- 
nhum efeito sobre a composição do sistema em equilíbrio (desde que os gases sejam perfei- 
tos), Outra maneira de aumentar a pressão é confinar os gases num volume menor (isto é, 
comprimem-se os gases). Agora, as pressões parciais são alteradas, mas suas razões (como 
elas aparecem na constante de equilíbrio) permanecem as mesmas. Vejamos, por exem- 
plo, o equilíbrio entre gases perfeitos na reação A => 2 B, cuja constante de equilíbrio é 


P 

pa? 
O lado direito desta expressão permanece constante somente se um aumento de p, for 
cancelado por um aumento semelhante no quadrado de py. Esse aumento relativamente 
grande de p, diante de pẹ ocorrerá se a composição no equilíbrio se deslocar em favor de 
A à custa de B. Então, o número de moléculas de A aumentará à medida que o volume do. 
vaso reacional diminuir ¢ a pressão parcial do gás A aumentará mais rapidamente do que 
aumentaria pela simples diminuição do volume (Fig. 7.6). 
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Fig. 7.7 Dependência entre o grau de 
dissociação, a, e a pressão no equilibrio 
para uma reação A(g) => 2 B(g) com 
diferentes valores da constante de 
equilíbrio K. O valor a = 0 corresponde ao 


A puro; e a = 1, ao B puro, 

Ea Exploração Faça o gráfico de x, € xp 
contra a pressão p para vários 

valores da constante de equilibrio K. 


O aumento do número de moléculas de A e a correspondente diminuição do núme 
de moléculas de B provocados pela compressão constituem um caso especial do PA 
pio enunciado pelo químico francês Henri Le Chatelier.' O princípio de Le Chatel; 
estabelece que: à 
Quando um sistema em equilíbrio sofre uma perturbação nas suas condições, respond: 
de modo a minimizar o efeito da perturbação. E 


O princípio implica que, se um sistema em equilíbrio for comprimido, a reação se ajus 
tará de modo a diminuir o aumento de pressão. Isso é feito pela redução do número d, 
partículas na fase gasosa, o que acarreta, na reação que estamos analisando, um desloq. 
mento do equilíbrio no sentido A — 2B. 

Para tratar o efeito da compressão quantitativamente, supomos que inicialmente exista 
um número de moles de A igual a n (e não exista nenhum B presente). No equilibrio, a 
número de moles de A é (1 — a)n e o número de moles de B é 2an, onde a é o grau de 
dissociação da transformação de A em 2B. Segue-se que as frações molares presentes em 
equilíbrio são dadas por 

(1- æ)n 


l-a 2a 








Xp = 


(I-on+20n 1+a l+a 


A constante de equilíbrio para a reação é 
PE apa AGN 
Pap? app? 


que pode ser reescrita como l 


i 12 
d=|——— 
k - oe) 


Esta fórmula mostra que, embora K seja independente da pressão, os números de mols 
de A e B dependem da pressão (Fig. 7.7). Ela também mostra que, quando p aumenta a 
diminui, de acordo com o princípio de Le Chatelier. 


K= 





1-a’? 


(7.22 





Ilustração 7.5 Previsão do efeito de compressão 





Para prever o efeito do aumento de pressão sobre a composição da síntese da amônia 
em equilíbrio, eg. 7.10, observamos a diminuição das moléculas na fase gasosa (de 4 
para 2). Portanto, o princípio de Le Chatelier prevê que a elevação da pressão favore- 
cerá o produto. A constante de equilíbrio é 

K= re E xau P p? E Kapis 
Py, Ph, xyi P P 


onde K, é a parte da expressão da constante de equilíbrio que contém as frações mo- 
lares dos reagentes e dos produtos em equilíbrio (observe que, diferentemente de K 
K, não é uma constante de equilíbrio). Portanto, a duplicação da pressão provoca um 
aumento de K, por um fator de 4, a fim de que o valor de K fique inalterado. 








Exercicio proposto 7.4 Estime o efeito que uma elevação da pressão por um fator de 
10 provocará na composição da reação 3 N;(g) + Hi(g) —> 2 N,H(g), no equilíbrio. 
[Aumento de 100 vezes em K. 





7.4 Resposta do equilíbrio à temperatura 


O princípio de Le Chatelier prevê que o equilíbrio de um sistema reacional tenderá: * 
deslocar no sentido endotérmico se elevarmos a temperatura, pois é esse o sentido 4 


'Le Chatelier também inventou a solda a oxiacetileno. 
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absorve o calor fornecido (o efeito que se opõe ao aumento da temperatura é a absorção 
da energia como calor). Inversamente, o equilíbrio se deslocará no sentido exotérmico se 
a temperatura for diminuída, pois é esse o sentido que repõe o calor retirado (o efeito 
oposto à redução da temperatura é o desprendimento de energia como calor). Essas con- 
clusões podem ser resumidas do seguinte modo: 


Reações exotérmicas: a elevação de temperatura favorece os reagentes. 
Reações endotérmicas: a elevação de temperatura favorece os produtos. 


Justificaremos agora essas observações e veremos como exprimi-las quantitativamente, 


(a) A equação de van't Hoff 

A equação de van't Hoff, que é obtida na Justificativa seguinte, é uma expressão para o 
coeficiente angular de um gráfico da constante de equilíbrio (especificamente, In K) em 
função da temperatura. Ela pode ser escrita de duas maneiras: 


dink AHº dink  AHº 


si (b) = 
dT RT- d(1/T) R 


(a) 








Justificativa 7.2 A equação de van't Hoff 
Pela eg. 7.17, sabemos que 
A,Gº 
RT 
A derivação de In K em relação à temperatura nos dá 





In K=— 


dlnK 1 d(4,G°/T 
OR ul 

As derivadas são ordinárias, pois K e A,G" só dependem da temperatura e não da pres- 

são. Para desenvolver esta equação usamos a equação de Gibbs-Helmholtz (eg. 3.53) 


na forma 
dAGIT  AHº 
dT T 
onde A H" éa entalpia-padrão da reação na temperatura T. A combinação entre as duas 
equações dá a equação de van't Hoff, eq. 7.23a. A segunda forma da equação é obtida 
observando-se que 











io logo dT=-Tºd(1/T 
ar qa Bo CAE 
Segue-se que a eq. 7.23a pode ser reescrita como 
dink  AHº 
TAUT) RT? 


que se simplifica na eq. 7.23b. 


A eq. 7.23a mostra que d In K/dT < 0 (e, portanto, que dK/dT < 0) numa reação exo- 
térmica nas condições-padrões (A,G” < 0). A derivada (o coeficiente angular) negativa 
significa que In K, e, portanto, o próprio K, diminui à medida que a temperatura se eleva. 
Então, como se disse anteriormente, no caso de uma reação exotérmica o equilíbrio se 
desloca no sentido oposto ao da formação dos produtos. O inverso acontece no caso de 
reações endotérmicas. 

Ganha-se compreensão do fundamento termodinâmico desse comportamento quan- 
do se analisa a expressão À,Gº = AHº — TA,S*, escrita na forma —A,GY/T = = A, Hº/T + 
4,8”. Quando a reação é exotérmica, —A,G'/T = —A,Hº/T + A,Sº corresponde a uma 
variação positiva da entropia das vizinhanças e favorece a formação dos produtos. Quan- 

do a temperatura se eleva, —A Hº/T diminui, e a elevação da entropia das vizinhanças 
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Fig. 7.8 O efeito da temperatura sobre um equilíbrio químico pode ser interpretado em termos 
da variação da distribuição de Boltzmann com a temperatura e o efeito dessa modificação sobre 
a população de cada espécie. (a) Numa reação endotérmica, a população de B aumenta à custa 

da de A, quando a temperatura se eleva. (b) Numa reação exotérmica, o efeito é o inverso, 


tem um papel menos importante. Conseguentemente, o equilíbrio fica menos deslocado 
para a direita (para os produtos). Quando a reação é endotérmica, o fator principal és 
elevação da entropia do sistema reacional. A importância da variação desfavorável da 
entropia das vizinhanças é diminuída quando a temperatura é elevada (pois então AH 
T é menor), e a reação pode se deslocar no sentido dos produtos. 


Interpretação molecular 7.3 A dependência da constante de equilíbrio em relação à 
temperatura 








A Fig. 7.8a mostra a configuração típica dos níveis de energia de uma reação endotér- 
mica. Quando a temperatura se eleva, a distribuição de Boltzmann se ajusta e as po- 
pulações se alteram, como mostra a figura. A alteração corresponde a um aumento da 
população nos estados de energia mais elevados à custa da população dos estados de 
energia menos elevados. Vemos então que os estados pertinentes às moléculas de B 
ficam mais ocupados do que os estados pertinentes às moléculas de A. Portanto, à 
população total dos estados de B aumenta e as moléculas de B ficam mais abundantes 
na mistura reacional em equilíbrio. Inversamente, se a reação for exotérmica (Fig. 7.8b), 
a elevação de temperatura aumenta a ocupação dos estados pertinentes a A (que prin- 
cipiam em energia mais elevada) à custa da população dos estados de B, de modo que 
as moléculas dos reagentes ficam mais abundantes. 





Exemplo 7.3 Medida da entalpia de reação 





Os dados da tabela seguinte mostram a variação, com a temperatura, da constante de 
equilíbrio da reação Ag,CO.(s)=> Ag,O(s) + CO,(g). Calcule a entalpia-padrão da 
reação de decomposição. 

TIK 350 400 450 500 

K 3,98 x 107! 1,41 x 1072 1,86 x 107 1,48 


Método Vem da eq. 7.23b que, na hipótese de a entalpia da reação ser independente da tem” 
peratura, o gráfico de —In K contra 1/T deve ser linear com o coeficiente angular A HºIR. 


Resposta Monta-se a seguinte tabela: 


TIK 350 400 450 500 
(10K)T 286 250 222 2,00 
-in K 7,83 426 168 —0,39 


-in K 





o 





/ 
20 22 24 26 28 2,9 
(10 KyT 


Fig. 7.9 Quando se faz o gráfico de —In K 
contra 1/T, os pontos alinham-se segundo 
uma reta com o coeficiente angular 

A, Hº/R. Esse procedimento é a base de um 
método não-calorimétrico para a 
determinação de entalpias de reações. 


Eg Exploração Encontra-se que a 

constante de equilíbrio de uma 
reação ajusta-se à expressão In K = a + b/ 
(TIK) + cMTIK)" num determinado 
intervalo de temperatura. (a) Escreva as 
expressões para À,Hº e A,Sº. (b) Faça o 
gráfico do In K contra 1/T entre 400 K e 
600 K para a = —2,0, b = —1,0 X 10°% e 
c=2,0X 10. 
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O gráfico desses dados é visto na Fig. 7.9. O coeficiente angular da reta interpolada é 
+9,6 X 10º, de modo que 


A, H° = (+9,6 x 10° K) x R=+80 kJ mol! 


Exercício proposto 7.5 A constante de equilíbrio da reação 2 SO;(g) + O;(g) ==2S0,(g) 
é4,0 X 10% a 300 K, 2,5 X 10” a 500 K e 3,0 X 10! a 700 K. Estime a entalpia da reação 
a 500 K. {—200 kJ mol!) 








A dependência da constante de equilíbrio em relação à temperatura fornece um mé- 
todo não-calorimétrico para a determinação de À,H”. Uma desvantagem é que a entalpia 
de reação é realmente dependente da temperatura, de modo que não é esperado que o 
gráfico seja perfeitamente linear. Entretanto, a dependência da temperatura é fraca em 
muitos casos, e, por isso, o gráfico mostra uma linha reta razoável. Na prática, o método 
não é muito preciso, mas, frequentemente, é o único método disponível, 


(b) O valor de K a diferentes temperaturas 


Para achar o valor da constante de equilíbrio na temperatura T, em termos do seu valor 
K, na temperatura T, integramos a eq. 7.23b entre essas duas temperaturas: 


1 
Iin K,- 1n K=- A, H° dO/T) (7.24) 
R um 
Se admitirmos que À,Hº varia pouco com a temperatura no intervalo de integração, po- 
demos retirá-lo para fora da integral. Obtemos então 


AAS 
Ink,-InK=-———|——— 
RE NT T 


(7.25) 





Ilustração 7.6 Cálculo de uma constante de equilíbrio em uma temperatura a partir do 
seu valor em outra temperatura 





Para estimar a constante de equilíbrio da síntese da amônia a 500 K a partir do seu 

valor a 298 K (isto é, 6,1 X 10º para a reação escrita como na eg. 7.10), usamos a ental- 

pia-padrão da reação, que pode ser obtida da Tabela 2,7 na Seção de Dados utilizando 

AH? = 2 AHº(NH,g), e que admitiremos seja constante no intervalo de temperatura 

considerado. Então, com À,Hº = —92,2 kJ mol ', encontramos, a partir da eq. 7.25, 
(-92,2x mf 1 1 ) 


In/K = In(6/ 150103) -2 
= 8,3145 J K! mol”! 


500K 298K 

=-1,71 
Segue-se, então, que K, = 0,18, um valor menor do que a 298 K, como esperado para 
essa reação exotérmica. 





Exercicio proposto 7.6 A constante de equilíbrio para N,O,(g) == 2NO,(g) foi calcu- 
lada no Exercício proposto 7.1. Estime o seu valor a 100°C, [15] 





O conhecimento de como a constante de equilíbrio varia com a temperatura pode ser 
útil no projeto de processos de laboratório e industriais. Por exemplo, químicos que tra- 
balham com síntese podem melhorar o rendimento de uma reação mudando a tempera- 
tura da mistura reacional, A redução de um óxido metálico com carbono ou monóxido 
de carbono resulta na extração do metal quando o processo é realizado numa tempera- 
tura em que a constante de equilíbrio é muito maior que um. 


IMPACTO SOBRE A ENGENHARIA 


17.1 Extração de metais a partir dos seus óxidos 


Os metais podem ser obtidos a partir dos respectivos óxidos pela redução com o carbono. 
ou com o monóxido de carbono se um dos seguintes equilíbrios 
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Fig. 7.10 Diagrama de Ellingham para a 
discussão da redução de minérios 
metálicos. 





MO(s) + C(s) == M(s) + CO(g) 
MO(s) + $ C(s)==M(s) + 4 CO, (g) 
MO(s) + CO(g)=> M(s) + CO, (g) 


estiver deslocado para a direita (isto é, tiver K > 1). Veremos que esses equilíbr 


E ) E TRM > ios 
dem ser discutidos em termos das funções termodinâmicas das reações Po 


(i) M(s) ++ 0,(g) > MO(s) 

(ii) + Cls) ++ 0,(g) > | CO,(g) 
(iii) O(s) + + 0,(g) — CO(g) 

(iv) CO(g) ++ O,(g) > COs(g) 


A dependência entre as energias de Gibbs padrões das reações (i) a (iv) e a temporary. 
ra é uma função da entropia de reação através de dA,G'/dT = —A,Sº, Como na reação 
(iii) há um aumento líquido do número de moles de gás, a entropia-padrão da reação; 
grande e positiva; então, para essa reação, À,G* diminui fortemente com a elevação do 
temperatura. Na reação (iv), há uma diminuição líquida semelhante do número de mo. 
les de gás, de modo que 4,Gº aumenta fortemente com a elevação de temperatura, N; 
reação (ii), o número de moles de gás é constante, e então a variação de entropia é peque. 
nae À,Gº varia pouco com a temperatura. Essas observações estão resumidas na Fig.7.11, 
que é denominada diagrama de Ellingham. Observe que na escala vertical A,Gº dimimi 
para cima! 

Na temperatura ambiente, A,Gº é dominada pela contribuição da entalpia da reação 
(pois TA,S*º é relativamente pequena), de modo que a ordem do aumento de À,G' éa 
mesma que a ordem do aumento de A/Hº (na Fig. 7.10, a redução do Al,O, é a reação 
mais exotérmica, e a do Ag,O é a menos exotérmica). A entropia-padrão de reação é se- 
melhante para todos os metais, pois em cada caso há eliminação de oxigênio gasosoe 
formação de óxido sólido, compacto. Então, a dependência entre a energia de Gibbs pi- 
drão de oxidação e a temperatura é semelhante para todos os metais, como fica evidenci- 
ado pelas inclinações semelhantes das retas no diagrama da Fig. 7.10. As mudanças abrup- 
tas de inclinação em algumas retas, nas temperaturas elevadas, correspondem à evapora- 
ção dos metais; mudanças de inclinação menos pronunciadas ocorrem nas temperaturas 
de fusão dos metais e dos óxidos. 

A redução de um óxido depende da competição entre o metal e o carbono pelo oxigt- 
nio ligado ao metal. As energias de Gibbs padrões das reduções podem se exprimir em 
termos das energias de Gibbs padrões para as reações mencionadas anteriormente: 


MO(s) + C(s) => M(s) + CO(g) AGº=A,6º(iii)-AGº(1) 
MO(s) +} C(s) >M(s)+5CO(g) AGº=AGº(ii)-A,Gº(i) 
MO(s) + CO(g) — M(s) + CO,(g) AGº =A,6º(iv) -A,6º (i) 


O equilíbrio da reação estará deslocado para a direita se A,Gº < 0. Este será o caso, sem 
pre que a reta da reação (i) estiver abaixo (isto é, for mais positiva) da reta de uma das 
reações (ii), (iii) ou (iv). 3 
Pode-se prever a espontaneidade de uma redução, em qualquer temperatura, pela sim 
ples inspeção do diagrama. Um óxido metálico será reduzido por qualquer reação do 
carbono que estiver acima dele, pois então a A,G' será negativa. Por exemplo, o CuO pode 
ser reduzido a Cu em qualquer temperatura superior à ambiente. O Ag,O, mesmo a 
ausência de carbono, se decompõe se for aquecido a mais de 200ºC, pois a energia de Gibbs 
padrão da reação (i) fica positiva (e então a reação inversa é espontânea). Por outro lado 
o ALO, não é reduzido pelo carbono em temperaturas mais baixas do que cerca de 2000 


Eletroquímica de equilíbrio 


Veremos agora como os conceitos anteriores podem ser usados, com algumas alteração 
para descrever as propriedades de equilíbrio das reações que ocorrem em pilhas dert 
químicas. A habilidade de fazer medidas muito precisas de corrente e de difereng? y 
potencial (‘voltagem’) pode ser usada para determinar propriedades termodinâmica 
reações que talvez sejam inacessíveis através de outros métodos. 
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Uma célula eletroquímica é constituída por dois eletrodos, ou condutores metálicos, 
em contato com um eletrólito, um condutor iônico (que pode ser uma solução, um lí- 
quido, ou um sólido). Um eletrodo e o eletrólito com que está em contato constituem o 
compartimento eletródico, Os dois eletrodos podem partilhar o mesmo compartimen- 
to. As diversas espécies de eletrodos estão resumidas na Tabela 7.1, Quando um “metal 
inerte’ é parte do eletrodo, o seu papel é, exclusivamente, de uma fonte ou sumidouro de 
elétrons. Ele não participa da reação, embora possa ser um catalisador da reação, Se os 
eletrólitos forem diferentes, os dois compartimentos podem ser unidos por uma ponte 
salina, que é um tubo contendo uma solução concentrada de eletrólito (quase sempre 
cloreto de potássio num gel de ágar). A ponte salina completa o circuito elétrico e possi- 
bilita a operação da célula. Uma pilha galvânica é uma célula eletroquímica que produz 
eletricidade como resultado de uma reação espontânea que ocorre dentro dela. Uma cé- 
lula eletrolítica é uma célula eletroguímica na qual uma reação não-espontânea é indu- 
zida por uma fonte de corrente externa. 


7.5 Meias-reações e eletrodos 


É bem sabido, dos cursos de química elementar, que a oxidação é a remoção de elétrons 
de uma espécie; a redução é a adição de elétrons a uma espécie; e uma reação redox é 
uma reação em que há transferência de elétrons de uma espécie química para outra. A 
transferência de elétrons pode ser acompanhada por outros eventos, tal como a transfe- 
rência de átomos ou de íons, mas o efeito resultante é a transferência de elétrons e, por 
isso, a modificação do número de oxidação de um elemento. O agente redutor (ou 're- 
dutor’) é o doador de elétrons, e o agente oxidante (ou 'oxidante”) é o receptor de elé- 
trons. Também deve ser familiar que qualquer reação redox pode ser expressa como a 
diferença entre duas meias-reações de redução, reações idealizadas que mostram o ganho 
de elétrons. Mesmo reações que não são reações redox podem ser freqtientemente repre- 
sentadas como a diferença entre duas meias-reações de redução. As espécies reduzida e 
oxidada em uma meia-reação formam um par redox. Em geral escrevemos um par redox 
como Ox/Red, e a meia-reação de redução correspondente como 


Ox + ve” — Red (7.26) 





lustração 7.7 Expressão de uma reação em termos de meias-reações 





A dissolução do cloreto de prata em água AgCl(s) —> Ag* (aq) + Cl>(ag), que não é 
uma reação redox, pode ser representada como a diferença entre as duas meias-rea- 
ções de redução vistas a seguir: 


AgCl(s) + e7 — Ag(s) + Clr(ag) 
Ag*(ag) + e — Ag(s) 
Os pares redox são AgCI/Ag,CI" e Ag*/Ag, respectivamente. 





Exercício proposto 7.7 Exprima a reação de formação de H,O a partir do H, e do O, 
em solução ácida (uma reação redox) como a diferença de duas meias-reações de re- 
dução. 





Tabela 7.1 Tipos de eletrodos 


| 








Tipo de eletrodo Notação Par redox Meia-reação 

Metal/ion do metal M(s)|M'(aq) M'/M M'(ag) + e” — Mis) 

Eletrodo a gás PCs IX IX (ag) XX X'(ag)+e 54X) 
PUS)|X/gIX (ag)  Xy/X AX (BH Naq) 

Metal/sal insolúvel M(s)/MX(s)|X (ag) MX/M,X- MX(s) + e” > Mis) +X-[aq) 


Redox Pi(s)|M*(aq), M?" (ag) M?'/M' M” (aq) +e > M'iaq) 
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Oxidação Redução 











Fig. 7.11 Quando uma reação espontânea 
ocorre numa pilha galvânica, os elétrons 
saem de um eletrodo (o sítio da oxidação, 
o ânodo) e são recolhidos no outro 
eletrodo (o sítio da redução, o cátodo), de 
modo que há um fluxo de elétrons que 
pode ser aproveitado para gerar trabalho. 
Observe que o sinal + do cátodo pode ser 
interpretado como indicando o eletrodo 
em que os elétrons entram na pilha, e o 
sinal — do ânodo como indicando o 
eletrodo em que os elétrons saem da pilha. 


Zinco 


Solução de 
sulfato de 
zinco 
Copo 
poroso 


Cobre 


Solução de 
sulfato de 
cobre (Il) 


Fig. 7.12 Uma versão da pilha de Daniell. O 
eletrodo de cobre é o cátodo, e o de zinco, 
o ânodo. Os elétrons saem da pilha pelo 
eletrodo de zinco e entram pelo eletrodo 
de cobre. 





Veremos que é conveniente, em muitas circunstânci xprimir a composição de 
compartimento eletródico em termos do quociente reacional, Q, da meia reação Um 
pondente. Esse quociente é definido da mesma forma que o quociente reacional 
ção global, mas ignoram-se os elétrons. 


COrre 
da te 


lustração 7.8 


Escrevendo o quociente reacional de uma meia-reação 


O quociente reacional da redução do-O, formando água em solução ácida, Og) + 
4H*(aq) + 4e — 2H,0(1), é 


2 o 
Wo P 


RT 4 
pão, wPo, 
As aproximações usadas na segunda igualdade são: a atividade da água igual a 1 (pois 


a solução é diluída e, consequentemente, a água é quase pura) e a consideração de 
comportamento de gás perfeito para o oxigênio, de modo que ao, = po./p". 








Exercício proposto 7.8 Escreva a meia-reação eo quociente reacional para o Giai 
de cloro gasoso. [Cly(g) +2 © > 2 Cl(aq), Q= ap Ipa ] 
E JENS a 





Os processos de redução e oxidação responsáveis pela reação global em uma pilha ele- 
troquímica ocorrem espacialmente separados. A oxidação se passa num compartimento 
eletródico, e a redução, no outro compartimento. À medida que a reação avança, os elé- 
trons libertados na oxidação Red, — Ox, + ve”, em um eletrodo, deslocam-se através 
do circuito externo e entram na pilha através do outro eletrodo. Nesse eletrodo eles pro- 
piciam a redução: Ox, + ve” — Red,. O eletrodo onde a oxidação ocorre é chamado de 
ânodo; o eletrodo em que a redução ocorre é chamado de cátodo. Numa pilha galvânica, 
o cátodo tem um potencial mais elevado do que o ânodo; as espécies que sofrem redu- 
ção, Ox, retiram elétrons do eletrodo metálico (o cátodo, Fig. 7.11) que fica então com 
carga positiva em excesso (o que corresponde a um potencial elétrico alto). No ânodo,a 
oxidação é o resultado da transferência de elétrons para o eletrodo, que fica então com 
excesso de carga negativa (correspondendo a um potencial elétrico baixo). 


7.6 Tipos de pilhas 


O tipo mais simples de pilha tem um eletrólito comum aos dois eletrodos (como na Fig. 
7.11). Em alguns casos, os eletrodos têm que ser mergulhados em eletrólitos diferentes, 
como na ‘pilha de Daniel? na qual o par redox em um eletrodo é Cu**/Cu e no outro 
eletrodo é Zn?*/Zn (Fig. 7.12). Numa pilha de concentração no eletrólito, os compart- 
mentos eletródicos são idênticos, exceto no que diz respeito à concentração do eletrólito. 
Nas pilhas de concentração nos eletrodos, são os próprios eletrodos que têm concentra 
ções diferentes, seja por serem eletrodos a gás operando a pressões diferentes, seja po! 
serem amálgamas (soluções em mercúrio) com concentrações diferentes. 


(a) Potenciais de junção líquida 


Numa pilha em que há contato entre duas soluções de eletrólitos diferentes, como na pilha 
de Daniell, há uma fonte adicional de diferença de potencial elétrico entre as interface 
dos dois eletrólitos. Esse potencial é chamado de potencial de junção líquida, E, Outro 
exemplo de potencial de junção é o que existe entre soluções de ácido clorídrico de com" 
centrações diferentes. Na junção (no contato entre as duas soluções), os íons H* móve" 
difundem-se para a solução mais diluída. Os íons Cl” também se difundem, mas, por serem 
mais volumosos, o fazem inicialmente de forma mais lenta, o que provoca uma diferent 
de potencial na junção, Depois de um determinado tempo, durante o qual o potenci" 
varia, os ions se difundem com a mesma velocidade, e a diferença de potencial se Epi 
liza. As pilhas de concentração nos eletrólitos sempre têm junção líquida; as pilhas &º 
concentração nos eletrodos, não. a 
A contribuição da junção líquida para o potencial pode ser reduzida (a cerca de l as 
mV) unindo-se os compartimentos eletródicos por uma ponte salina (Fig, 7.13). A 12? A 
do êxito da ponte salina é que os potenciais de junção líquida nas duas extremidades $ 
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odo Eloi A a il 
Elotr errado praticamente independentes das concentrações das duas soluções diluídas, o que provo- 
Ponte salina Ia ca quase que o cancelamento de um pelo outro. 


= A - q > (b) Notação 
en eu Na notação das pilhas eletroquímicas, as interfaces entre as fases são simbolizadas por 
| uma barra vertical, Por exemplo, a pilha da Fig. 7.11 é simbolizada por 

Pt(s) | Ho(g) | HCl(ag) |AgCI(s) | Ag(s) 
Uma junção líquida é simbolizada por £, e assim a pilha da Fig. 7.12 é representada por 
| Zn(s)|ZnSO (aq): CuSO (aq) | Cu(s) 


Um par de linhas verticais, ||, simboliza uma interface em que se admite a eliminação do 
potencial de junção. Assim a pilha da Fig. 7.13 é representada por 


ZnSO,(aq) Cuso (aq) Zn(s)|ZnSO, (ag) || CuSO (aq) | Cu(s) 
EA U ilha d traçã letrólito, ond dmit: i junçã i- 
PRE ento ma pilha de concentração no eletrólito, onde se admite que o potencial de junção líqui 


eletródicos da foi eliminado, é simbolizada como 














Pt(s) |H,(g) [HCl(ag, b,) | HCl(ag, bz) |Ho(g) | Pt(s). 


Fig. 7.13 À ponte salina é, essencialmente, 
um tubo de vidro em U invertido cheio de 
uma solução de sal imobilizada em gel de 7.7 Força eletromotriz 
ágar. Os potenciais de junção líquida, nas 
duas extremidades, praticamente se 
cancelam. 


A corrente produzida por uma pilha galvânica provém da reação química espontânea que 
se passa no seu interior. A reação da pilha é representada admitindo-se que o eletrodo da 
direita (na notação que vimos acima) seja o cátodo e, portanto, que a reação nesse eletro- 
do seja uma redução. Veremos, um pouco adiante, como prever se o eletrodo da direita 
é realmente o cátodo; se for, a reação da pilha será espontânea no sentido em que for es- 
crita. Se o eletrodo da esquerda for o cátodo (sede de redução), a reação espontânea da 
pilha terá o sentido inverso da que for escrita. 

Para descobrir a reação da pilha correspondente à sua representação simbólica, deter- 
minamos, inicialmente, a meia-reação no eletrodo da direita como uma redução (pois 
admitimos que a reação é, por hipótese, espontânea). Depois, subtraímos desta a meia- 
reação de redução do eletrodo da esquerda (pois, por hipótese, este é o sítio da oxida- 
ção). Assim, na pilha Zn(s)|ZnSO (aq)||CusO,|Cu(s) os dois eletrodos e as suas meias- 
reações de redução são 


Eletrodo da direita: Cu?*(aq) +2 e” > Cu(s) 

Eletrodo da esquerda: Zn”(aq) + 2 e7 > Zn(s) 
Logo, a reação global da pilha é a diferença: 

Cu*(aq) + Zn(s) > Cu(s) + Zn?*(aq) 


(a) A equação de Nernst 
Uma pilha na qual a reação global não tenha atingido o equilíbrio químico pode efetuar 
trabalho elétrico à medida que a reação avança e impele elétrons através do circuito ex- 
terno. O trabalho proporcionado pela transferência de certa quantidade de elétrons de- 
pende da diferença de potencial elétrico entre os dois eletrodos da pilha. Essa diferença 
de potencial é o potencial da pilha e se mede em volts, V (1 V = 1 J C`' s). Quando o 
potencial da pilha é grande, um certo número de elétrons que se transfira de um para o 
outro eletrodo pode realizar grande quantidade de trabalho elétrico. Quando o potencial 
da pilha é pequeno, o mesmo número de elétrons transferidos só realiza pequena quan- 
tidade de trabalho. Uma pilha cuja reação global tenha atingido o equilíbrio químico não 
pode efetuar trabalho, e então o potencial da pilha é zero. 

Como vimos na Seção 3.5e, o trabalho extra máximo (que no caso da corrente elétrica 
é o trabalho elétrico) que o sistema (a pilha) pode fazer é dado pela eq. 3.38 (wemi = AG), 
onde AG (como veremos) é a energia de Gibbs da reação da pilha, À,G. Dessa forma, para 
obtermos dados termodinâmicos a partir de medidas do trabalho que uma pilha pode 
fazer, devemos nos assegurar de que a operação da pilha seja reversível. Somente assim o 
trabalho proporcionado pela pilha é máximo. Além disso, vimos na Seção 7.la que a 
energia de Gibbs da reação é na realidade uma propriedade relacionada a uma determi- 
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Energia de Gibbs, G 








aG=0, 
E=0 





Grau de avanço da reação, £ 


Fig. 7.14 Uma reação espontânea avança 
no sentido da energia de Gibbs 
decrescente. Quando expressa em termos 
do potencial de uma pilha, o sentido da 
mudança espontânea é função da fem da 
pilha, E. A reação é espontánea no sentido 
da equação (isto é, no sentido da esquerda 
para a direita na figura) quando E > 0, e 
no sentido inverso quando E < 0, Quando 
a reação da pilha está em equilíbrio, o 
potencial da pilha é zero. 


Ss. 


nada composição específica da mistura reacional, Portanto, para medir AG, devemos 
garantir que a pilha esteja operando reversivelmente numa certa composiçã dO constant 
Essas condições são alcançadas, aproximadamente, quando se mede o potencial da Pilha 
equilibrado pelo potencial oposto de uma fonte externa, de modo que a reação da Pilha 





possa ocorrer reversivelmente, a composição seja constante e nenhuma corrente circu 
através da pilha. Nessa situação, a reação da pilha pode ocorrer num ou noutro sentido, 
infinitesimalmente, mas na realidade não ocorre. A diferença de potencial assim medida 
é denominada força eletromotriz (fem), E, da pilha. 
Como mostramos na Justificativa a seguir, a relação entre a energia de Gibbs de re; 
ção e a fem da pilha é 
—vFE=A,G (727 


onde F é a constante de Faraday, F = eN, e v é o coeficiente estegquiométrico dos elé. 
trons nas meias-reações em que a pilha pode ser dividida. Essa equação é a ligação funda. 
mental entre as medidas elétricas por um lado e as propriedades termodinâmicas por 
outro. Ela será a base de toda a exposição que vem a seguir. 





Justifi cativa 7. 3 A Ao entre a força eletromotriz e a energia de Gibbs de CE 


Consideremos a variação de G quando a reação da pilha avança de um infinitésimo 
dé, numa certa composição. À partir da eq. 7.15 podemos escrever (a temperaturae 
pressão constantes) 
= E 
dG=A GE 


O trabalho (elétrico) máximo, diferente do de expansão, que a reação pode realizarao 
avançar de dé, a pressão e temperatura constantes, é, portanto, 


dw.=A,GdE 


Esse trabalho é infinitesimal, e a composição do sistema fica praticamente constante 
quando éle ocorre. 

Imaginemos que a reação avance de dé; então vdé elétrons devem passar (pelo cir- 
cuito externo) do ânodo para o cátodo. A carga total transferida entre os eletrodosé 
então — veN,dé (pois vdé é a quantidade de elétrons, e a carga por mol de elétrons é 
—eN,). Então, a carga total transportada é — vFdé, uma vez que F = eN,. O trabalho 
efetuado quando uma carga infinitesimal — vFd£se desloca do ânodo para o cátodoé 
igual ao produto da carga pela diferença de potencial E (ver Tabela 2.1 e Apêndice 3): 


dw,=-vFEdé 


Quando igualamos esta expressão com a anterior (dw, = A,Gdg), o avanço infinitesi- 
mal dé se cancela, e obtemos a eg. 7.27. 





Segue-se da eq. 7.27 que, se a energia de Gibbs da reação for conhecida numa certi 


composição, será possível calcular a fem da pilha nessa composição. Veja que uma entr 
gia de Gibbs de reação negativa, que corresponde a uma reação espontânea na pilha, leva 
a uma fem positiva para a pilha. Outra maneira de analisar a eq. 7.27 é observar que 
força motriz de uma pilha (isto é, sua fem) é proporcional à derivada (ao coeficiente an” 
gular) da energia de Gibbs em relação ao grau de avanço da reação. É razoável que um! 


reação que esteja longe do equilíbrio (quando o coeficiente angular tem um valor bem 
diferente de zero) tenha forte tendência a impelir elétrons através do circuito externo (ig 
7.14). Quando o coeficiente angular se aproxima de zero (e a reação da pilha se aproximi 
do equilíbrio), a fem é pequena. 





Ilustração 7.9 A conversão entre a fem e a energia de Gibe da o 





A eq. 7.27 fornece um método para a medida de uma energia de Gibbs de reação numa 
composição qualquer da mistura reacional; simplesmente medimos a fem da pilha é 
convertemos o valor obtido em A,G. Por sua vez, se conhecemos o valor de À,G em 


